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Resumo 
 
O presente relatório de atividade profissional visa a obtenção do grau de mestre em 
Ciências – Formação Contínua de Professores, área de especialização: Física e Química. No 
enquadramento científico do trabalho escolheu-se um tema relevante no contexto do programa 
da disciplina de Física e Química A 10º e 11º anos: a Água. 
A temática da água foi usada para abordar conceitos químicos e físicos contextualizando 
o tema com situações práticas do dia-a-dia dos alunos. A fundamentação teórica relativa à 
molécula de água e a algumas propriedades invulgares da água baseia-se em autores com uma 
vasta produção literária, sobretudo na área da química, como por exemplo, Chang, Moore, 
Russel, entre outros.  
Neste trabalho pretende-se contrariar a falta de ligação que existe entre a Física e a 
Química na abordagem de alguns assuntos nos programas de Física e Química A, uma vez que 
as duas perspetivas se complementam. Assim, tenta-se abordar conceitos como a densidade, a 
capacidade térmica mássica e os pontos de fusão e ebulição, relacionando os valores invulgares 
destas grandezas na água com as características da molécula da água e as fortes ligações 
intermoleculares que se estabelecem. Por outro lado, aborda-se a água como solvente e 
também algumas das reações químicas que ocorrem em solução aquosa, nomeadamente, 
reações ácido-base de Bronsted-Lowry e reações de precipitação. A este propósito é feita 
referência à água gaseificada e à água da chuva, bem como à mineralização das águas e 
dissolução de sais. Analisa-se, ainda, a acidificação da água da chuva e o seu impacto em 
alguns materiais. 
Apresentam-se alguns dos projetos desenvolvidos ao longo da atividade docente com 
particular destaque para o projeto “O ambiente é de todos – vamos usar bem a energia”. O 
projeto foi desenvolvido, em 2008, na EB 2,3 D. Afonso Henriques em Guimarães, tendo sido 
tratada, do ponto de vista científico e prático, a problemática da Energia. Com este projeto, a 
escola obteve o 2ª prémio no valor de trinta e cinco mil euros para implementação de medidas 
de eficiência energética na escola. Foram, ainda, desenvolvidos vários projetos no âmbito da 
temática Energia e Preservação do Ambiente, associando o interesse profissional pelo tema aos 
desafios lançados às escolas por várias instituições nacionais relacionados com estas temáticas.  
Por último, fez-se uma apresentação de algumas das ações de formação realizadas no 
âmbito da Física e da Química com relevância no aprofundamento de conhecimentos na vertente 
científica, nas áreas das TIC e da didática do ensino experimental da Física e da Química com o 
apoio das novas tecnologias. 
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Abstract 
 
This professional activity report has been produced in order to obtain a Master of 
Science degree - Teacher Continuing Education: Physics and Chemistry. In the work’s scientific 
framework, a relevant topic was used in the context of the curricular programme of the Physics 
and Chemistry discipline for Years 10 and 11: Water. 
Water was used in order to address several physical and chemical concepts. The topic 
was contextualized via practical situations drawn from the students’ day-to-day lives. The 
theoretical basis underpinning the water molecule and some unusual physical and chemical 
properties of water were analysed, based on research by authors who have written a large 
volume of texts on this subject, especially in the field of chemistry, such as Chang, Moore, 
Russell, amongst others. 
This work was intended to counteract the lack of connections established between 
Physics and Chemistry in addressing some issues within the Physics and Chemistry A 
programmes, since the two perspectives genuinely complement each other. Thus, an attempt 
was made to address concepts such as density, thermal capacity, melting and boiling points - 
relating the unusual values of these amounts in water with the characteristics of the water 
molecule and the strong intermolecular bonds that are established. On the other hand, water was 
also analysed as a solvent, together with some of the chemical reactions that occur in an 
aqueous solution, in particular, Bronsted-Lowry acid-base reactions and precipitation reactions. In 
this regard, reference was made to carbonated water and rain water, as well as the mineralization 
of water and dissolving of salts. The acidification of rainwater and its effects on some materials 
was also analysed. 
We present some of the projects developed over the teaching activity, with particular 
emphasis on the project, "The environment belongs to everyone - we use energy well." The 
project was developed in 2008, in the EB 2.3 D. Afonso Henriques school in Guimaraes, wherein 
the issue of Energy was analysed from a scientific and practical perspective. On the basis of this 
project, the school won 2nd prize (in the amount of €35,000) for implementation of energy 
efficiency measures in the school. We also developed several projects related to the topic of 
Energy and Environmental Preservation, associating the professional interest in the topic to the 
challenges posed to schools by various national institutions regarding these topics. 
Finally, some of the Physics and Chemistry training activities were presented, that are 
relevant for furthering scientific knowledge in the areas of ICT and experimental Physics and 
Chemistry teaching approaches using new technologies. 
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Capítulo 1 – Contextualização do Relatório 
 
No contexto atual de uma sociedade cada vez mais exigente é importante ligar os 
conteúdos científicos à explicação de fenómenos do quotidiano dos alunos e ao estudo de 
problemas relevantes da atualidade, para que estes tenham possibilidade de mobilizar e 
transferir o conhecimento para o seu dia-a-dia.  
Para que a aprendizagem conceptual de conteúdos de Física e Química seja mais eficaz 
é necessário utilizar estratégias diversificadas que potenciem a participação ativa dos alunos. As 
atividades laboratoriais, as atividades virtuais interativas, a visualização de filmes e 
documentários científicos e o desenvolvimento de projetos são muito importantes neste sentido, 
levando os alunos a discutir problemas, retirar dados organizando-os em tabelas, construir 
gráficos, desenvolver o seu espírito crítico e aumentar a sua literacia científica. 
Nas orientações curriculares para o 3º ciclo do Ensino Básico, Ciências Físicas e Naturais 
[1] e no programa de Física e Química A Curso Científico-Humanístico de Ciências e 
Tecnologias é dada relevância à Física e à Química e às suas relações com o Ambiente. 
Pretende-se que os alunos estejam sensibilizados para questões ambientais, nomeadamente, 
para a importância da água como um recurso escasso e vital para a sobrevivência do Homem. A 
escolha do tema “água” para o presente relatório prende-se com esta evidência e também com 
as características da água que a transformam numa substância única na natureza e ainda com o 
facto de esta ser o solvente utilizado na maior parte das reações químicas que acontecem na 
natureza, ou que são realizadas em laboratório e as que ocorrem no nosso organismo.  
A água apresenta propriedades únicas relacionadas com a estrutura das suas moléculas 
e com as ligações intermoleculares que estabelece. É a única substância que coexiste na Terra 
nos três estados físicos: sólida ou gelo nas calotas polares e glaciares, líquida nos oceanos, rios, 
lagos e no subsolo; vapor de água na atmosfera terrestre.  
A temática da água irá dominar o século XXI [2], sendo um dos maiores problemas do 
futuro atendendo ao aumento demográfico, à contaminação dos recursos hídricos e à assimetria 
na distribuição da água no nosso planeta.  
A molécula de água ou a água nos seus diferentes estados físicos ou as soluções 
aquosas são recorrentes no programa de Física e Química A de 10º e 11º anos [3, 4]. Assim, na 
unidade 1, componente de química, do programa de Física e Química, do 10º ano, inserido no 
tema “Tabela Periódica”, são abordados os conceitos de densidade/ densidade relativa, ponto de 
fusão e ponto de ebulição de substâncias puras e de misturas na atividade laboratorial 1.3 – 
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“Identificação de uma substância e avaliação da sua pureza” [3]. Com esta atividade pretende-se 
que os alunos distingam as propriedades das substâncias elementares, como por exemplo, 
hidrogénio (H2), oxigénio (O2), nitrogénio (N2) e ferro (Fe) e as características dos elementos 
químicos. No entanto, como não é possível a utilização de substâncias elementares recorre-se a 
substâncias compostas, como por exemplo a água, fáceis de manipular pelos alunos.  
Na unidade 1 da componente de Física de 10º ano, no tema - A energia no 
aquecimento/arrefecimento de sistemas - são abordados alguns fenómenos naturais com base 
em conhecimentos de física como capacidade térmica mássica, variação de entalpia de fusão e 
de vaporização. Alguns exemplos constam da atividade laboratorial 1.3 – Capacidade térmica 
mássica, que tem como questões – problema: “Por que é que no verão a areia fica escaldante e 
a água do mar não? Por que é que os climas marítimos são mais amenos que os continentais?” 
[3]. Com esta atividade laboratorial pretende-se que os alunos compreendam que a capacidade 
térmica mássica da água é uma característica que lhe confere propriedades particulares 
relativamente ao aquecimento e arrefecimento. Ainda na unidade 1 da componente de Física, na 
atividade laboratorial 1.4. – Balanço energético num sistema termodinâmico – pretende-se dar 
resposta à seguinte questão: “Para arrefecer um copo de água será mais eficaz colocar nele 
água a 0 ºC ou uma massa igual de gelo à mesma temperatura?”[3]. Com esta atividade 
laboratorial pretende-se que os alunos apreendam que a quantidade de calor transferida numa 
mudança de fase, neste caso a variação de entalpia de fusão da água, ou de qualquer 
substância, é uma característica da mesma.  
Na Unidade 2, da componente de Química de 10º ano, surge o tema “Moléculas na 
troposfera” e a molécula de água é uma das “espécies maioritárias” [3]. Nesta unidade, entre 
outros, são abordados os conceitos de modelo covalente da ligação química (simples, dupla e 
tripla); os parâmetros da ligação química (energia de ligação, comprimento de ligação e ângulo 
de ligação) e a geometria molecular. 
No 11º ano, na unidade 2 da componente de Química insere-se o tema “Da atmosfera ao 
oceano: soluções na Terra e para a Terra". Todos os subtemas desta unidade usam a água para 
abordar conceitos químicos: água da chuva, água destilada e água pura; águas minerais e de 
abastecimento público: a acidez e a basicidade da água; chuva ácida; mineralização e 
desmineralização de águas [4].  
Por outro lado, a água tem também um importante papel ecológico, uma vez que os 
oceanos dissolvem dióxido de carbono da atmosfera e, deste modo, desempenham um papel 
essencial na regulação da temperatura da Terra. Do mesmo modo, é devido à elevada 
capacidade térmica mássica da água, que os oceanos e outras grandes massas de água 
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conseguem moderar o clima do planeta, quer através da libertação quer através da absorção de 
elevadíssimas quantidades de calor que provocam apenas ligeiras alterações na temperatura da 
água. Além disso, uma grande parte da energia do Sol é absorvida na evaporação da água dos 
oceanos lagos e rios, servindo para quebrar as ligações de hidrogénio existentes na água no 
estado líquido. Deste modo, a água funciona como regulador da temperatura do nosso planeta. 
E ainda, o facto de o gelo flutuar na água devido ao valor da sua massa volúmica ser inferior à 
da água permite a existência de vida aquática debaixo do gelo em climas frios.  
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Capítulo 2 – Enquadramento científico 
2.1. A água na Terra e a sua distribuição: problemas de abundância e de escassez. 
 
O nosso planeta é muitas vezes denominado de “Planeta Azul” devido ao facto de 
setenta por cento da superfície terrestre ser coberta de água e, quando visto do espaço, parecer 
uma “ grande esfera azul”. No entanto, a maior parte dessa água é imprópria para consumo. 
Aproximadamente 97 % da água do nosso planeta está armazenada nos oceanos e apenas 
cerca de 3 % do volume total corresponde a água doce (figura 1), ou seja, água com baixa 
concentração de sais minerais e de substâncias dissolvidas, essencial para a vida na Terra [5].  
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Como pode ver-se na figura 2, dos 3% de água doce, cerca de 2% está contida nos 
glaciares e coberturas de gelo e neve e os restantes menos de 1% em águas subterrâneas, água 
à superfície, de lagos e rios, humidade do solo e vapor de água na atmosfera. Esta é a 
percentagem de água disponível para a agricultura, para a indústria e para uso doméstico [6]. 
 
 
 
 
 
 
 
 
Assim, cerca de 70% da água doce está retida sob a forma de glaciares e coberturas de 
gelo e neve, restando cerca de 30% em águas subterrâneas e águas à superfície [6]. Na figura 3 
pode-se visualizar o gráfico com a percentagem de distribuição da água doce no nosso planeta.    
97% 
3% 
Distribuição da água na Terra 
Água salgada
Água doce
Fig. 1 – Percentagem de água doce na Terra 
97% 
2% 1% 
Água salgada
Glaciares, gelo e neve
Águas subterrâneas e à
superfície
Fig. 2 – Percentagem de água doce disponível. 
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Utilizando um modelo comparativo como o da figura 4 pode-se dizer que, por cada 100 L 
de água na Terra, existem 3 L de água doce e apenas 0,9 L de água potencialmente utilizável. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
A qualidade de uma água para consumo humano é definida pela Lei da Qualidade da 
Água, DL Nº306/2007, de 27 de agosto e que refere na alínea   que define que a qualidade da 
água para consumo humano é caracterizada pelo conjunto de valores de parâmetros 
microbiológicos e físico-químicos fixados nas partes I, II e III do anexo I desse decreto-lei e que 
dele faz parte integrante [7]. 
Por água potável entende-se a água em condições de salubridade suficiente para poder 
ser ingerida pelo Homem. Deve satisfazer determinadas condições, de acordo com a legislação 
de cada país. Tem de ser transparente, incolor e inodora e o seu conteúdo em substâncias 
inorgânicas e matéria orgânica também se encontra sujeito a limitações [5]. 
Água doce – 3% Água total – 100% 
Água potencialmente utilizável 
– 0,009% 
100 L 
3 L 
0,9 L 
Fig.4 – Modelo comparativo da percentagem de água total com a percentagem de água doce e a 
percentagem de água potencialmente disponível. 
69,6% 
30,1% 
0,3% 
Água doce na Terra 
glaciares e coberturas de
gelo e neve
águas subterrâneas
águas em lagos, rios e
humidade do solo
Fig. 3 – Distribuição da água doce. 
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2.2. Molécula de água  
2.2.1. Modelo covalente da ligação química 
 
Tudo na natureza se rege pelo Princípio da Energia Mínima, os átomos não fogem à 
regra e estabelecem ligações entre eles, formando moléculas, sempre que estas são mais 
estáveis do que os átomos separados. 
Numa molécula deve-se considerar as interações eletrostáticas atrativas núcleo – 
eletrões e as interações repulsivas núcleo – núcleo e eletrão – eletrão. 
A molécula de água, H2O, é formada por dois átomos de hidrogénio e um átomo de 
oxigénio. O elemento hidrogénio tem número atómico 1 e o elemento oxigénio tem número 
atómico 8. Estes dois elementos químicos pertencem, respetivamente, ao grupo 1 e ao grupo 16 
da Tabela Periódica e aos blocos s e p, apresentando a seguinte configuração eletrónica: 
            
  
 
            
       
    
    
  
 
Sendo os eletrões de valência os eletrões do último nível de energia, o elemento 
hidrogénio possui um eletrão de valência e o oxigénio possui seis eletrões de valência. São 
estes eletrões que estão envolvidos nas ligações químicas entre os átomos [8]. 
Observando as configurações eletrónicas dos átomos de hidrogénio e de oxigénio 
verifica-se que cada átomo de hidrogénio tem um eletrão desemparelhado e cada átomo de 
oxigénio tem dois eletrões desemparelhados. Por isso, cada um dos átomos de hidrogénio vai 
emparelhar com os eletrões desemparelhados do átomo de oxigénio formando duas ligações 
covalentes simples. Segundo o modelo da ligação covalente esta ligação forma-se quando 
orbitais atómicas semipreenchidas de átomos diferentes se sobrepõem e os respetivos eletrões 
passam a ser partilhados por ambos os átomos. 
 
 
 
 
Os eletrões desemparelhados formam duas ligações covalentes simples entre o átomo 
de oxigénio e os dois átomos de hidrogénio.  
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Uma ligação covalente simples é “uma ligação na qual dois eletrões são partilhados por 
dois átomos”[8]. Os pares de eletrões partilhados designam-se por eletrões ligantes. Na 
molécula de água existem ainda dois pares de eletrões não ligantes (eletrões que não estão 
envolvidos na ligação química). Na figura 5 pode-se visualizar esquematicamente a formação da 
molécula de água. 
 
 
 
 
 
 
Fig. 5 – Formação da molécula de água (adaptado de [9]) 
Segundo Gilbert Lewis (1875-1946), os átomos formam moléculas e compostos iónicos 
para conseguirem uma configuração eletrónica mais estável, semelhante à dos gases nobres [8]. 
A Notação de Lewis para os elementos representativos (elementos dos grupos 1 e 2 e 13 a 17 
da Tabela Periódica [10]) e para os gases nobres (elementos do grupo 18 da Tabela Periódica) 
constitui uma forma de representar átomos e moléculas. Nesta notação, o símbolo do elemento 
representa o núcleo, no caso do hidrogénio e do hélio, ou o núcleo e os eletrões do cerne para 
os restantes elementos químicos; os pontos que rodeiam o símbolo químico representam os 
eletrões de valência de acordo com a configuração eletrónica (emparelhados ou 
desemparelhados). 
Assim, pode-se apresentar uma molécula de água utilizando uma estrutura de Lewis em 
que os pares de eletrões ligantes são representados por linhas e os pares de eletrões não 
ligantes se representam por pontos [8] como está representado na figura 6. 
 
Fig. 6 – Representação da estrutura de Lewis da molécula de água (adaptado de [11]) 
A formação da molécula de água permitiu aos átomos de hidrogénio e oxigénio 
adquirirem uma configuração eletrónica de gás nobre, respetivamente do hélio e do néon, pela 
Átomos de oxigénio e hidrogénio.      Molécula de água                     
a. Átomos de hidrogénio têm apenas um eletrão                 
b. Átomo de oxigénio tem seis eletrões de valência                                   
forma ou 
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partilha de eletrões. Deste modo, os átomos de oxigénio e hidrogénio, ao estabelecerem 
ligações químicas entre si adquirem um estado de energia mínima. 
As ligações oxigénio – hidrogénio são fortemente polares (ligação covalente polar) e a 
nuvem eletrónica está deslocada do átomo de hidrogénio para o átomo de oxigénio. Isto deve-se 
ao facto dos valores de eletronegatividade do oxigénio e do hidrogénio serem diferentes. A 
eletronegatividade é uma característica de cada elemento químico e pode ser definida como “a 
tendência de um átomo numa ligação para atrair para si os eletrões que formam essa ligação 
química”[8]. Esta grandeza é adimensional.  
Na figura 7 são apresentados os valores de eletronegatividade de alguns elementos. Foi 
o químico Linus Pauling (1901-1994) que desenvolveu o método para calcular as 
eletronegatividades relativas de quase todos os elementos químicos. 
 
 
 
 
 
 
 
Fig. 7 – Valores de eletronegatividade (adaptado de [8]).  
Os valores de eletronegatividade de Pauling são números relativos, com um valor 
arbitrário de 4,0 atribuído ao flúor, o elemento mais eletronegativo [11]. Como se pode verificar 
na figura 7 o oxigénio é o elemento com maior valor de eletronegatividade (3,5), a seguir ao flúor.  
Sendo o oxigénio mais eletronegativo do que o hidrogénio os eletrões não são 
igualmente compartilhados pelos dois átomos, pois o oxigénio atrai com maior intensidade o par 
de eletrões compartilhado e, por isso, junto ao átomo de oxigénio há um excesso de carga 
negativa (  ) enquanto junto ao átomo de hidrogénio há uma deficiência de carga negativa (  ) 
como pode ser visualizado na figura 8. A molécula de água tem assim dois centros de carga 
positiva e um centro de carga negativa [12]. 
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Fig. 8 - Dipolo elétrico na molécula de água (adaptado de [12]) 
 
2.2.2. Parâmetros de ligação 
 
 Energia de ligação  
 
Como já foi referido, quando os átomos estabelecem ligações para formar moléculas 
significa que estas são mais estáveis do que os átomos separados. Numa ligação covalente os 
dois átomos são mantidos “unidos” porque existe um equilíbrio entre as forças de atração e as 
forças de repulsão:  
- Forças de atração: núcleos-eletrões  
- Forças de repulsão: eletrão-eletrão e núcleo-núcleo  
O par de eletrões compartilhado pelos dois átomos movimenta-se, principalmente, na 
região internuclear diminuindo a energia potencial da interação entre os átomos e aumentando a 
estabilidade. 
A energia de ligação pode ser definida como a energia libertada quando dois átomos 
isolados, no estado gasoso, se aproximam o suficiente para formar um sistema estável, ou seja, 
estabelecer uma ligação química em que há partilha de eletrões. Também se pode definir “a 
energia de ligação por mole ou energia de ligação molar” como sendo a energia libertada quando 
se forma uma mole de moléculas diatómicas a partir dos respetivos átomos [13]. 
 
 Comprimento de ligação 
O comprimento de ligação é definido como uma distância média de equilíbrio entre os 
núcleos de dois átomos ligados numa molécula. Corresponde à distância média de equilíbrio 
entre as interações atrativas e as interações repulsivas [14] (figura 9). 
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Fig. 9 – Comprimento de ligação (adaptado de [11]). 
Considera-se uma distância média devido ao facto dos átomos na molécula vibrarem em 
torno de uma posição de equilíbrio. 
O comprimento médio da ligação covalente simples, H – O, é 96 pm [8]. 
Na figura 10 é apresentada a variação de energia potencial em função da distância 
internuclear de equilíbrio na formação de molécula de hidrogénio. Quando os átomos estão 
separados a energia potencial é zero e à medida que os átomos se vão aproximando há uma 
diminuição da energia potencial do sistema, até se atingir um valor mínimo, correspondente ao 
comprimento de ligação. 
 
 
 
 
 
 
Fig. 10 – Variação da energia potencial de dois átomos de H em função da distância  
entre os núcleos (adaptado de [10]) 
Na molécula de hidrogénio a distância internuclear a que corresponde a energia 
potencial mínima é 74 pm (comprimento de ligação). As esferas da figura 9 representam as 
orbitais 1s dos átomos de hidrogénio [10]. O comprimento da ligação O – H na molécula de água 
é superior ao comprimento da ligação H – H na molécula de hidrogénio devido ao raio atómico 
do oxigénio ser superior ao raio atómico do hidrogénio. 
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Núcleo do átomo Raio atómico 
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 Ângulo de ligação 
Pode-se definir o ângulo de ligação como o menor ângulo formado pela interseção das 
retas que unem o núcleo de um átomo central com os núcleos de dois outros átomos a ele 
ligados [15]. 
O valor do ângulo de ligação resulta de três fatores: 
- Existência ou não de pares eletrónicos não ligantes junto do átomo central; 
- Números de pares de eletrões ligantes no átomo central; 
- Raios atómicos do átomo central e dos átomos que lhe estão ligados. 
Na molécula de água o equilíbrio entre as repulsões eletrónicas ocorre quando o ângulo 
de ligação é 104,5º [8], como pode ser observado na figura 11. 
 
 
 
 
 
 
Fig. 11 – Ângulo de ligação na molécula de água (reproduzido de [8]). 
 
2.2.3. Geometria da molécula 
 
A geometria molecular resulta do arranjo tridimensional dos átomos numa molécula [8]. 
Os átomos rearranjam-se numa molécula de forma a minimizar as repulsões entre os eletrões de 
valência para que a estabilidade da molécula seja máxima. Na molécula de água deve-se 
considerar as repulsões eletrónicas entre pares de eletrões ligantes, entre pares de eletrões 
ligantes e pares de eletrões não ligantes e ainda entre pares de eletrões não ligantes. Segundo o 
Modelo de Repulsão dos Pares Eletrónicos da Camada de Valência (RPECV), as forças 
repulsivas entre os eletrões variam de acordo com a seguinte intensidade [8]: 
 
 
Fig. 12 – Intensidade das forças de repulsão entre os vários pares eletrónicos numa molécula. 
 
Entre pares de eletrões não 
ligantes ˃ 
Entre pares de eletrões ligantes e não 
ligantes ˃ 
Entre pares de eletrões 
ligantes 
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Na figura 13 está representado o tamanho relativo da nuvem eletrónica dos pares 
eletrónicos ligantes e dos pares eletrónicos não ligantes na molécula de água. Os pares de 
eletrões ligantes estão sob a ação de forças atrativas exercidas pelos núcleos dos dois átomos 
ligados e, por isso, ocupam “menos espaço” do que os eletrões não ligantes que pertencem 
apenas a um dos átomos. 
 
 
 
Fig. 13 – Tamanho relativo da nuvem eletrónica dos pares de eletrões ligantes  
e dos pares não ligantes na molécula de água (reproduzido de [8]). 
Na molécula de água o arranjo espacial global dos quatro pares de eletrões em torno do 
oxigénio é tetraédrico [8], como pode observar-se na figura 14a. Dois destes pares são 
compartilhados pelo oxigénio e os átomos de hidrogénio e dois pares são do oxigénio (pares de 
eletrões não ligantes). Os dois pares de eletrões não ligantes do oxigénio tendem a afastar-se o 
máximo possível e “empurram” os pares eletrónicos ligantes. Como já foi referido anteriormente, 
o equilíbrio entre as diversas repulsões eletrónicas ocorre quando o ângulo de ligação é 104,5º 
(figura 14b).   
 
 
 
 
 
Fig. 14 – (a) Arranjo espacial global dos quatro pares de eletrões na molécula de água (arranjo 
tetraédrico). (b) ângulo de ligação (adaptado de [11, 16]). 
 
Assim, na molécula de água a estabilidade é máxima quando os átomos se distribuem 
no espaço com uma geometria angular, como se observa nas figuras 15 e 16. 
 
 
 
Fig. 15 – Geometria angular da molécula de água          Fig. 16 – Modelo molecular da molécula de água 
(reproduzido de [8]).                                                                    (reproduzido de [11]). 
Pares de eletrões não ligantes. 
Molécula de água 
(a) (b) 
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2.2.4. Polaridade da molécula 
  
Como já foi referido, as ligações que se estabelecem entre os átomos de hidrogénio e o 
átomo de oxigénio na molécula de água são covalentes polares. Uma medida quantitativa da 
polaridade de um dipolo é dada pelo momento dipolar, representado por um vetor,  ⃗, com 
sentido da carga positiva para a carga negativa [12]. 
Como se pode observar na figura 17a existe um dipolo permanente na molécula de 
água, pelo que a molécula de água é uma molécula polar. O momento dipolar resultante na 
molécula ( ⃗  é igual à soma vetorial dos momentos dipolares de cada ligação (figura 17b), tendo 
em consideração a geometria da molécula [17]. O momento dipolar é uma grandeza vetorial, 
cuja intensidade é dada pelo produto da magnitude das cargas parciais (  ) e (  ) e pela 
distância de separação entre elas [11]. 
 
 
 
 
 
Fig. 17 – (a) Dipolo elétrico na molécula de água e momento dipolar. 
(b) Momentos dipolares de cada ligação covalente na molécula de água (adaptado de [12]). 
 
A unidade do Sistema Internacional (SI) de momento dipolar é o coulomb metro (C m), 
no entanto o momento dipolar exprime-se normalmente em unidades debye (D)1 em homenagem 
ao químico e físico Peter Debye (1884-1966). No caso da molécula de água o momento dipolar é 
1,85 D [11]. 
 
 
 
 
 
                                                          
1 1 D = 3,34 x 10-30 C m 
Centro de carga 
positiva 
Centro de 
carga negativa 
(b) (a) 
 ⃗⃗ 
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2.3. Algumas propriedades da água  
 
 Já foi referido que a água é a única substância que existe na natureza, simultaneamente, 
nos três estados físicos (figura 18). 
 
 
 
 
 
Fig. 18 – Os três estados físicos da água: um ferro quente transforma gelo em água líquida e em vapor de 
água (reproduzido de [8]). 
 
A água é uma substância composta cuja unidade estrutural são moléculas de água. As 
forças intermoleculares nos compostos covalentes são, geralmente, fracas quando comparadas 
com as forças intramoleculares e, por isso, os pontos de fusão dos compostos moleculares são 
normalmente baixos. No entanto, a molécula de água tem pontos de fusão e de ebulição 
elevados, respetivamente 0 °C e 100 °C, à pressão atmosférica normal (1 atm) [11]. Por 
exemplo, a substância molecular amoníaco, NH3, tem ponto de fusão e ponto de ebulição muito 
inferiores aos da água, -78 ºC e -33 ºC, respetivamente. Outra propriedade importante da água é 
o facto de permanecer no estado líquido num largo intervalo de temperatura, à pressão 
atmosférica. 
Na figura 19 representa-se os três estados físicos da água e apresenta-se a principal 
diferença entre o estado condensado e o estado gasoso desta substância [11]. 
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Fig. 19 - Representação dos três estados da matéria (adaptado [11]). 
 
2.3.1. Ligações intermoleculares 
 
As interações atrativas entre moléculas denominam-se forças intermoleculares. Se não 
existissem estas interações atrativas entre as moléculas não teríamos matéria nos estados 
condensados (sólido e líquido). Estas interações são muito menos intensas do que as forças 
intramoleculares (interações entre átomos numa moléculas). Na figura 20 estão representadas 
estas duas interações. 
 
 
 
 
 
 
Fig. 20 - Ligações intermoleculares (ligações de hidrogénio) e ligações intramoleculares 
(ligações covalente simples) na água (adaptado de [12]). 
 
Assim, é necessária muito menor quantidade de energia para vaporizar um líquido 
(mudança de estado físico) do que para quebrar as ligações nas moléculas do líquido (reação 
química).  
Os valores do ponto de fusão e de ebulição das substâncias refletem normalmente a 
intensidade das forças intermoleculares e são tanto mais elevados quanto mais intensas forem 
as interações intermoleculares [8].  
Na água no estado líquido as moléculas 
estão próximas, mas podem-se mover umas 
sobre as outras; cada molécula pode mover-
se a uma curta distância antes de colidir com 
uma das suas vizinhas. 
Na água sólida (gelo), cada molécula está 
perto das suas vizinhas e limitada a vibrar 
para trás e para a frente em torno de um 
local específico. 
Na água no estado gasoso (vapor de água), 
as moléculas estão muito mais afastados do 
que no estado líquido ou sólido, e movem-se 
distâncias relativamente longas antes de 
colidir com outras moléculas. 
Ligação 
intermolecular 
Ligações 
intramoleculares 
Ligações 
intramoleculares 
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Existem vários tipos de forças intermoleculares também denominadas forças de van der 
Waals 2 [10], como, dipolo-dipolo, dipolo-dipolo induzido e dispersão.  
A ligação (ou ponte) de hidrogénio é considerada um caso particular de interação dipolo 
– dipolo entre o átomo de hidrogénio numa ligação covalente polar, como é o caso da ligação    
O – H na água, e um átomo eletronegativo (o oxigénio, no caso da água) [10]. A ligação de 
hidrogénio é um tipo particularmente forte da interação dipolo-dipolo. Como pode observar-se na 
figura 21, o hidrogénio faz de ligação ou ponte entre dois átomos muito eletronegativos 
pertencentes a duas moléculas. Este tipo de ligação é exclusivo do hidrogénio uma vez que este 
possui apenas um eletrão. Quando este participa numa ligação intramolecular com um átomo 
muito eletronegativo, o núcleo de hidrogénio fica parcialmente desprotegido e pode interagir com 
outro átomo fortemente eletronegativo de outra molécula. 
 
 
 
 
 
Fig. 21 - Ligações intermoleculares (ligações de hidrogénio) e ligações intramoleculares 
(ligações covalente simples) na água líquida (adaptado de [12]). 
A ligação de hidrogénio representa-se habitualmente por um traço ponteado que 
representa a interação intermolecular - ligação (ou ponte) de hidrogénio. Enquanto o traço a 
cheio representa a ligação intramolecular (entre os átomos de oxigénio e hidrogénio), como se 
encontra exemplificado na figura 22. 
 
 
Fig. 22 - Representação da ligação de hidrogénio na molécula de água (reproduzido de [8]). 
A energia das ligações por pontes de hidrogénio situam-se entre 10 e 40 kJ mol-1, o que 
as torna mais fortes do que as interações de van der Waals (aproximadamente 1 kJ mol-1) mas 
muito mais fracas do que as ligações covalentes ou iónicas (aproximadamente 500 kJ mol-1) [18]. 
                                                          
2 Em homenagem ao cientista J. D. Van der Waals (1837-1923) 
Dipolos na molécula de 
água 
Ligações de 
hidrogénio  
   
18 
 
Como já foi referido, nas moléculas de água as ligações covalentes entre o átomo de 
oxigénio e o hidrogénio têm um comprimento de ligação de aproximadamente 96 pm. No 
entanto, a distância entre o átomo de oxigénio de uma molécula de água e os átomos de 
hidrogénio de outras duas moléculas de água vizinhas (ligações intermoleculares – ligações de 
hidrogénio) são bastante superiores. Por exemplo, no caso do gelo a distância intermolecular    
O … H é de 176 pm [18]. 
Uma vez que na molécula de água existem dois pares de eletrões ligantes e dois pares 
de eletrões não ligantes junto ao átomo central (O), as moléculas de água podem ligar-se 
formando uma rede tridimensional extensa em que cada átomo de oxigénio está ligado a quatro 
átomos de hidrogénio através de duas ligações covalentes e duas ligações de hidrogénio, 
adotando uma geometria aproximadamente tetraédrica [8]. Na figura 23 pode-se observar que 
“cada molécula de água pode participar em quatro ligações de hidrogénio” [8]. Temos assim um 
conjunto de moléculas de água tetraédrico em torno da molécula de água central. 
 
 
 
Fig.23 – Arranjo tetraédrico das moléculas de água ligadas por pontes de hidrogénio. Cada  
molécula de água pode participar em quatro ligações de hidrogénio (adaptado de [11]). 
 
A particularidade da molécula de água ter igual número de átomos de hidrogénio e de 
pares eletrónicos não ligantes é que permite à água ter uma estrutura tridimensional única. 
Outras moléculas como NH3 ou HF também podem formar ligações de hidrogénio, mas 
nenhuma delas tem possibilidade de formar uma rede tridimensional, podendo ligar-se apenas 
em cadeias unidimensionais em ziguezague ou formando anéis através de pontes de hidrogénio. 
Na figura 24 está representada a estrutura em ziguezague do fluoreto de hidrogénio líquido. 
 
 
Fig. 24 - Representação da ligação de hidrogénio no HF no estado líquido, formando  
cadeias em ziguezague [8]. 
Por este motivo as moléculas de água estão mais fortemente ligadas do que as 
moléculas de HF [8]. Os elevados pontos de fusão e de ebulição da água comparativamente ao 
Ligação de 
hidrogénio 
As moléculas de água são 
organizadas em tetraedros ligados 
por pontes de hidrogénio 
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do HF e NH3, são consequência das ligações intermoleculares extraordinariamente fortes que 
existem nesta substância.  
No entanto, importa realçar que “a coordenação tetraédrica da molécula de água está no 
centro das propriedades incomuns da água, muito mais do que as ligações por pontes de 
hidrogénio” [18]. 
As estruturas tridimensionais do gelo e da água no estado líquido são diferentes. Na 
água líquida, as moléculas têm alguma liberdade de movimento, havendo menos pontes de 
hidrogénio do que no gelo. Assim, no estado líquido as moléculas de água estão ligadas por 
pontes de hidrogénio a outras duas ou três moléculas de água, que estão constantemente a 
mudar, constituindo conjuntos desordenados e dinâmicos de moléculas de água ligadas por 
pontes de hidrogénio [19]. No estado sólido existe uma rede tridimensional de moléculas de água 
que contém o máximo de ligações de hidrogénio possível. Na figura 25 está representada a 
organização das moléculas de água no gelo. ”A estrutura do gelo consiste numa repetição dos 
conjuntos tetraédricos nas três dimensões do espaço” [20]. 
 
 
 
 
Fig. 25 – Organização das moléculas de água no gelo (adaptado de [11]). 
Como também se pode observar na figura 26, as moléculas de água no estado sólido 
encontram-se dispostas simetricamente numa estrutura hexagonal na qual as pontes de 
hidrogénio formam uma malha em que o átomo de oxigénio de cada molécula de água está 
rodeado de átomos de hidrogénio de outras moléculas num arranjo tetraédrico, de tal modo que 
os átomos de oxigénio formam anéis de 6 membros (simetria hexagonal) [21]. 
 
 
 
 
 
Fig. 26 – Estrutura tridimensional do gelo [8] 
As moléculas de água, 
são dispostas  em 
tetraedros ligados por 
pontes de hidrogénio. 
A simetria de seis lados de um 
floco de neve reflete a simetria 
hexagonal dos anéis dentro da 
estrutura do cristal de gelo. 
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Esta estrutura extremamente organizada do gelo impede as moléculas de água de se 
aproximarem demasiado umas das outras originando uma estrutura aberta com espaço vazio 
dentro de cada anel responsável pela baixa densidade do gelo.  
Quando o gelo funde passando a água líquida, significa que algumas moléculas de água 
têm energia cinética suficiente para romperem as ligações de hidrogénio e algumas ligações são 
quebradas e a estrutura rígida de gelo entra em colapso. Como pode observar-se na figura 27, 
algumas moléculas de água no estado líquido vão preencher os espaços vazios que existiam na 
estrutura tridimensional do gelo e, consequentemente, estes ficam parcialmente cheios com 
moléculas de água apresentando, deste modo, um número de moléculas por unidade de volume 
maior do que no estado sólido [11], o que faz com que a massa volúmica da água líquida seja 
superior à do gelo. 
 
 
 
 
 
 
Fig.27 – (a) Estrutura da água no estado sólido; (b) Estrutura da água no estado líquido [22]. 
 
2.3.2. Ponto de fusão e ponto de ebulição 
 
O ponto de fusão de um sólido é a temperatura à qual o sólido começa a fundir, 
coexistindo as fases líquida e sólida. O ponto de fusão normal da água é 0 °C (à pressão normal, 
1 atm) [8]. A fusão é a mudança de estado físico correspondente à passagem do estado sólido 
para o estado líquido. Durante a fusão a temperatura mantém-se constante, no entanto é 
necessário continuar a fornecer energia para quebrar as ligações intermoleculares que existem 
na estrutura extremamente organizada das moléculas de água no gelo. 
O ponto de ebulição (ou temperatura de ebulição) “é a temperatura à qual a pressão de 
vapor3 de um líquido é igual à pressão exterior” [8]. No gráfico da figura 28 observa-se que à 
pressão atmosférica normal (1 atm; 760 mmHg) a água entra em ebulição aos 100 ºC. À medida 
que a temperatura aumenta, aumenta a energia cinética média das moléculas de água e, 
                                                          
3 Pressão de vapor de equilíbrio – Pressão de vapor medida nas condições de equilíbrio dinâmico de condensação e evaporação.  
(a) (b) 
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consequentemente aumenta o número de moléculas com energia suficiente para romper as 
ligações intermoleculares e passar ao estado gasoso. A análise do gráfico da figura 28 permite 
concluir que a pressão de vapor aumenta com a temperatura.   
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Fig. 28 – Ponto de ebulição da água à pressão atmosférica normal (adaptado de [8]). 
À temperatura de 100 ºC a água entra em ebulição com passagem tumultuosa ao estado 
gasoso. O ponto de ebulição da água depende da pressão exterior. Na tabela 1 pode-se 
observar o ponto de ebulição da água em vários locais da Terra a altitudes diferentes e, 
consequentemente, com pressões atmosféricas diferentes. 
Tabela 1 - Ponto de ebulição da água em vários locais da Terra (adaptado de [12, 23]) 
 
 
 
 
 
A água tem um ponto de ebulição muito elevado comparativamente ao ponto de ebulição 
de outras moléculas semelhantes com elementos do mesmo grupo do oxigénio (Grupo 16), 
como por exemplo, H2S, H2Se e H2Te, como pode ser observado no gráfico da figura 29. Todas 
as substâncias mencionadas são gasosas à temperatura ambiente exceto a água que é líquida. 
 
 
 
 
 
 
 
Fig.29 – Pontos de ebulição dos hidretos covalentes de elementos do grupo 16 (adaptado de [12]). 
T/ºC 
Local Altitude / m P / atm Ponto de ebulição / ºC 
Cume do Monte Evereste, 
Tibete 
8848 0,32 70 
Cidade de Nova Iorque 27 1,00 100 
Death Valley, Califórnia - 86 1,01 100,3 
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Este facto explica-se pela circunstância das ligações O – H serem muito polares (devido 
à eletronegatividade elevada do átomo de oxigénio) e, por isso, existirem interações atrativas 
entre as moléculas muito fortes (ligações de H) ao contrário do que acontece entre as outras 
moléculas, “as moléculas de água tendem a permanecer juntas, no estado líquido, mesmo a 
temperaturas muito elevadas” [12]. Assim, é necessária uma grande quantidade de energia para 
romper as ligações intermoleculares na água e estas passarem ao estado gasoso. 
Na figura 30 está representada a passagem de algumas moléculas de água ao estado 
gasoso (vaporização). Esta mudança de estado físico também acontece à temperatura ambiente 
(evaporação), isto deve-se à circunstância de algumas moléculas de água terem energia cinética 
suficiente para romperem as ligações intermoleculares (ligações de hidrogénio) que existem no 
estado líquido. 
 
 
 
 
Fig.30 – Vaporização ou evaporação da água (adaptado de [12]). 
O gráfico da figura 31 mostra que quando se atinge o ponto de fusão ou o ponto de 
ebulição, mesmo que se continue a fornecer energia, a temperatura mantém-se constante até 
que toda a água funda ou vaporize, respetivamente. Só quando toda a água estiver no estado 
líquido ou no estado gasoso é que a temperatura voltará a subir. Assim, toda a energia que é 
fornecida à água durante a mudança de estado físico é utilizada para aumentar a energia 
potencial das moléculas de água e quebrar as ligações intermoleculares (o que se traduz numa 
maior desorganização das moléculas) e não para aumentar a energia cinética das moléculas. 
 
 
 
 
 
 
Fig.31 – Curva de aquecimento/ arrefecimento para a água a uma velocidade constante (adaptado de [12]). 
Evaporação das moléculas de 
água com maior energia 
cinética 
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Como se pode verificar no gráfico da figura 31, o patamar no ponto de ebulição é maior 
do que o patamar no ponto de fusão, porque é necessária cerca de sete vezes mais energia para 
passar a água do estado líquido para o estado gasoso do que para fundir o gelo (∆Hfusão = 6,01 
kJ mol-1 e ∆Hvap = 40,79 kJ mol-1) [8]. 
 
2.3.3. Massa volúmica 
 
 A massa volúmica ou densidade de uma dada substância,  , pode ser definida “como a 
sua massa por unidade de volume” [8]; ver equação 1. 
   
 
 
 (1) 
 
Sendo   a massa da substância e   o volume da substância. A unidade SI de massa 
volúmica é o quilograma por metro cúbico (kg m-3), no entanto, utiliza-se frequentemente o 
grama por centímetro cúbico (g cm-3) para sólidos e líquidos e o grama por decímetro cúbico     
(g dm-3) para gases.  
Como já foi referido, a massa volúmica de uma substância é maior no estado sólido, do 
que no estado líquido e a deste maior do que no estado gasoso. No entanto, no caso da água, o 
gelo (água no estado sólido) é menos denso do que a água no estado líquido.  
No gráfico da figura 32 apresenta-se a variação da massa volúmica da água, em função 
da temperatura entre os 0 ºC e os 30 ºC, à pressão normal (1 atm) [10]. 
 
 
 
 
 
 
Fig. 32 – Massa volúmica da água entre 0 e 30 ºC (adaptado de [12]). 
Como se pode constatar o valor máximo da massa volúmica da água é alcançado à 
temperatura 3,98 ºC e é 1,000 g cm-3. Uma vez que a massa volúmica do gelo a 0 °C é de cerca 
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0,917 g cm-3 [10], pode-se concluir que as moléculas de água na estrutura do gelo ocupam um 
volume maior do que no estado líquido. Por outro lado, à temperatura de 0 ºC a massa volúmica 
da água no estado líquido é 0,998 g cm-3, sendo este valor superior à massa volúmica do gelo 
fundente (   0,917 g cm.-3, gelo a 0 ºC) [11]. Este facto é de extrema importância pois é devido 
a ele que o gelo flutua na água. Continuando a aumentar a temperatura da água no estado 
líquido, até aos 3,98 ºC, aumenta a energia cinética das moléculas, sendo quebradas mais 
ligações de hidrogénio e, deste modo, mais moléculas de água vão ocupar os espaços vazios 
que existiam na estrutura rígida do gelo. Assim, vão existir mais moléculas por unidade de 
volume, aumentando a massa volúmica (    ,000 g cm-3). Se a temperatura continuar a 
aumentar para além dos 3,98 ºC, vai aumentar também a energia cinética média das moléculas 
de água, isto é, aumenta a agitação molecular, aumentando o espaço vazio entre as moléculas e 
diminuindo a massa volúmica de cerca de 0,0001 g cm-3 por cada 1 °C de subida da temperatura 
acima de 3,98 °C [11]. Pode-se assim concluir que existem dois processos que atuam em 
sentidos opostos: “o aprisionamento das moléculas livres e a expansão térmica” [8]. Dos 0 ºC 
aos 4 ºC predomina o aprisionamento das moléculas de água e esta torna-se mais densa, mas 
para temperaturas superiores predomina a expansão térmica e a massa volúmica diminui à 
medida que aumenta a temperatura da água [8], como se pode verificar no gráfico da figura 33.  
 
 
 
 
 
 
Fig. 33 – Massa volúmica da água em função da temperatura (adaptado de [10]). 
A massa volúmica da água tem valores aproximados no estado sólido e no estado 
líquido, mas há uma grande diferença do estado líquido para o estado gasoso, como se pode 
observar na tabela 2. 
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       Tabela 2 – Valores da massa volúmica da água nos três estados físicos (adaptado de [12]). 
Massa volúmica da água nos três estados físicos (à pressão de 1 atm) 
Estado físico         Massa volúmica /g cm-3 
Sólido (0 ºC)  0,9168 
Líquido (25 ºC) 0,9971 
Gasoso (100 ºC) 5,88 x 10-4 
 
No estado gasoso a água é cerca de 1700 vezes menos densa do que no estado líquido, 
o que significa que o volume ocupado pelas moléculas de água no estado gasoso é muito 
superior ao volume ocupado no estado líquido.  
 
2.3.4. Capacidade térmica mássica  
 
A capacidade térmica mássica é uma grandeza física que está relacionada com a 
capacidade dos materiais para “aquecerem” ou “arrefecerem” quando lhes é fornecida ou 
quando cedem a mesma quantidade de energia, num dado intervalo de tempo. A capacidade 
térmica mássica pode ser definida como a quantidade de energia que 1 kg de um dado material 
cede ou recebe, de modo que a sua temperatura sofra uma variação de 1 ºC [11]. A capacidade 
térmica mássica representa-se pela letra   e, no SI, exprime-se em joule por quilograma e kelvin 
(J kg-1 K-1), e é definida pela equação 2:  
  
   
 
      
     
 
em que   é a energia transferida,  a massa da substância e    a variação de temperatura da 
substância. No entanto, uma vez que a variação de temperatura em kelvin e em graus Celsius é 
igual pode-se substituir «kelvin» por «grau Celsius» no nome desta unidade (J kg-1 ºC-1) [24]. A 
água, no estado líquido, tem um valor de capacidade térmica mássica muito elevado, 4,18 x 103 
J kg-1 ºC-1, a mais elevada capacidade térmica mássica de todos os líquidos. Isto é importante 
porque o elevado valor de capacidade térmica mássica significa que uma grande quantidade de 
energia deve ser transferida para a água para aumentar a sua temperatura em apenas um grau 
Celsius ou, por outro lado uma grande quantidade de energia deve ser cedida pela água para 
que a sua temperatura desça um grau Celsius. Pode-se assim concluir que devido ao valor 
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elevado da capacidade térmica mássica da água esta pode receber ou ceder grandes 
quantidades de energia sem que a sua temperatura se altere de forma significativa. Assim, um 
lago ou oceano pode armazenar uma quantidade enorme de energia e, assim, moderar as 
temperaturas locais e, por isso, é que os climas marítimos são mais amenos do que os 
continentais. Também se pode utilizar o facto da capacidade térmica mássica da água do mar 
ser muito superior à da areia para explicar como é que a mesma quantidade de energia 
absorvida faz aumentar muito mais a temperatura da areia do que a temperatura da água do mar 
e, deste modo, responder à questão “por que é que no verão a areia ficar escaldante e a água do 
mar não?” [3].  
A razão para a elevada capacidade térmica mássica da água deve-se ao facto da 
elevação de temperatura da água (ou seja, o aumento da energia cinética média das moléculas 
de água) implicar a quebra de ligações de hidrogénio intermoleculares. Assim, “a água pode 
absorver uma quantidade substancial de calor enquanto a sua temperatura sofre apenas um 
ligeiro aumento. O contrário também é verdadeiro: a água pode libertar muito calor e arrefecer 
moderadamente” [10]. 
 
2.3.5. Variação de entalpia de fusão e de vaporização  
 
A entalpia é uma grandeza física utilizada em processos de transferência de calor que 
ocorrem à pressão normal. A variação de entalpia de fusão,      , é a quantidade de calor que 
deve ser transferida para uma mole de  sólido quando este funde a pressão constante e a 
variação entalpia de vaporização,      , é a quantidade de calor que deve ser transferida para 
vaporizar uma mole de líquido a pressão constante [8].  
É necessária cerca de sete vezes mais energia para passar 1 mol de água do estado 
líquido para o estado gasoso a 100 °C (a pressão constante) do que para fundir 1 mol de gelo 
para formar água líquida a 0 °C (a pressão constante), como pode verificar-se nas equações 3 e 
4. 
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Esta grande diferença nos valores das entalpias de fusão e de vaporização deve-se ao 
facto de, nos estados condensados da água, existirem forças intermoleculares semelhantes e 
para a água passar do estado líquido ao estado gasoso ser necessário fornecer energia 
suficiente para aumentar a energia potencial entre as moléculas de água e romper todas as 
ligações de hidrogénio, afastando suficientemente as moléculas de água umas das outras para 
estas passarem ao estado gasoso. 
 
2.3.6. Água como solvente 
 
A água é um solvente polar que dissolve uma grande variedade de compostos iónicos e 
substâncias moleculares. Pelo facto da molécula de água ser polar quando um composto iónico, 
como por exemplo o cloreto de sódio (NaC), se dissolve na água a rede cristalina do sal é 
destruída e os iões são separados e rodeados por moléculas de água devidamente orientadas. 
Cada ião positivo fica rodeado por moléculas de água, ficando a extremidade da molécula com 
excesso de carga negativa (o átomo de O), na direção do catião. Um processo semelhante 
ocorre à volta do anião, no entanto, é a extremidade da molécula de água com excesso de carga 
positiva (os átomos de H) que se orienta na direção do anião (ver figuras 35 e 36). O processo 
em que um ião ou uma molécula fica rodeado por moléculas de solvente dispostas de uma 
determinada maneira denomina-se – solvatação. Quando o solvente é a água dá-se o nome de 
hidratação [8]. Entre os iões e as moléculas de água ocorrem interações ião - dipolo. 
 
 
 
 
Fig. 35 – Hidratação dos iões. (a) O polo negativo das moléculas de água orienta-se na direção do catião. (b) O polo 
positivo das moléculas de água orienta-se para o anião (reproduzido de [8]). 
 
 
 
 
Fig. 36 – Dissolução do cloreto de sódio em água: hidratação dos iões Na+ e C-. (a) O polo positivo das moléculas 
de água orienta-se na direção do anião (C-). (b) O polo negativo das moléculas de água direciona-se para o catião 
(Na+) (reproduzido de [16]). 
(a) 
(b) 
(b) (a) 
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As equações 5 e 6 traduzem a dissolução do cloreto de sódio e do hidróxido de sódio em 
água, respetivamente. 
 
A água também dissolve substâncias moleculares polares, como, por exemplo, 
compostos orgânicos polares de baixa massa molecular, como o metanol, o etanol, o ácido 
fórmico e o ácido acético. Neste caso as moléculas de soluto dispersam-se pelo solvente. Na 
figura 37a e 37b, pode observar-se a dissolução em água do etanol (C2H5OH) e da glicose 
(C6H12O6), respetivamente. Nos dois casos é possível ver o processo de hidratação. Em ambos 
os casos ocorrem ligações de hidrogénio entre o grupo OH do etanol ou da glicose e o 
hidrogénio da molécula de água. No caso da molécula de glicose existem vários grupos OH para 
estabelecer ligação por pontes de hidrogénio com a água. 
 
 
 
 
Fig. 37 – Processo de hidratação. (a) Dissolução do etanol em água. (b) Dissolução da glicose em água 
em que vários grupos OH podem formar ligação por pontes de hidrogénio com a água [16]. 
 
 No entanto, nem todas as substâncias moleculares são solúveis em água. Por exemplo, 
o ácido esteárico (C18H36O2), um componente de gorduras animais, é insolúvel em água, porque 
a parte não polar da molécula é grande comparativamente com a sua parte polar, como se 
observa na figura 38 [16]. 
 
 
 
 
Fig. 38 – O ácido esteárico é insolúvel na água (adaptado de [16]). 
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A água dissolve também alguns gases, como, por exemplo, o dióxido de carbono que é 
bastante solúvel na água (equação 7) 
A solubilidade do dióxido de carbono em água é elevada devido ao facto do gás 
dissolvido reagir com a água originando ácido carbónico [8], sendo este ácido um dos 
responsáveis pelo caráter ácido da chuva (ver equação 8). 
A água é um solvente com caraterísticas ímpares, podendo funcionar como base4 nas 
reações com ácidos, como, por exemplo, com o HC (equação 9) ou funcionar como ácido5 na 
reação com bases, como, por exemplo, com o amoníaco (equação 10) [8]. 
É de salientar que quando uma substância iónica (composto iónico) se dissolve em 
água, esta apenas se limita a separar e a solvatar os iões já existentes no composto iónico, é o 
caso, por exemplo, da dissociação do cloreto de sódio em água (equação 5) ou da dissociação 
do hidróxido de sódio (equação 6). As equações 9 e 10 correspondem a reações de ionização 
em que a água reage com a substância molecular dissolvida e forma iões solvatados.  
 
2.4. Água da chuva, água destilada e água pura 
2.4.1. Composição química  
 
Na água pura, H2O, a única fonte de iões é a autoionização da água. Na natureza não é 
possível encontrar água pura devido ao facto desta ter uma grande capacidade para dissolver 
substâncias sólidas, líquidas e gasosas e, por isso, as águas naturais são soluções que contêm 
uma grande variedade de materiais dissolvidos [25]. As águas naturais são soluções aquosas.  
A chuva “normal” é ácida devido dissolução do dióxido de carbono da atmosfera na 
água. Como já foi referido, o dióxido de carbono dissolvido reage com a água, dando origem a 
um ácido fraco, o ácido carbónico, H2CO3 (equação 8). 
                                                          
4 Base de Brønsted-Lowry – espécie química que recebe um ião H+. 
5 Ácido de Brønsted-Lowry  – espécie química que cede um ião H+. 
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O ácido carbónico reage com a água, cedendo-lhe um ião hidrogénio e produzindo ião 
hidrónio6 (H3O+) [26] e a sua base conjugada (     
  ), como pode ser visualizado na equação 
11. O ácido carbónico é um ácido fraco, pelo que apenas algumas moléculas de ácido se 
ionizam e as outras permanecem por ionizar. O valor do pH da chuva “normal” é de, 
aproximadamente, 5,6 (a 25 ºC) [27]. 
 
O conjunto das reações (8) e (11) pode ser traduzido pela equação global 12. 
 
Uma solução aquosa é neutra quando a concentração de iões hidrónio é igual à 
concentração de iões hidróxido (equação 13) [8]. 
Uma solução aquosa é ácida quando a concentração de iões hidrónio é superior à 
concentração de iões hidróxido (equação14) [8]. 
Uma solução aquosa é básica ou alcalina quando a concentração de iões hidrónio é 
menor do que a concentração de iões hidróxido (equação15) [8]. 
Pode-se assim concluir que a dissolução de dióxido de carbono na água torna a chuva 
ácida, pois aumenta a concentração de iões hidrónio em solução e, deste modo a concentração 
destes iões é superior à concentração de iões hidróxido.  
 
2.4.2. Autoionização da água 
 
 A água sofre ionização em pequena extensão, num processo denominado autoionização 
da água, de acordo com a equação 16, formando iões hidrónio e iões hidróxido. 
 
                                                          
6 Ao contrário da nomenclatura utilizada nos vários manuais de 11º ano, neste relatório foi utilizado o termo hidrónio e não oxónio, uma vez que 
os iões hidrónio são um caso particular dos iões oxónio. 
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A equação 16 pode ser traduzida através de modelos atómicos como mostra a figura 39. 
 
 
Fig. 39 - Reação entre duas moléculas de água para formar iões hidrónio e hidróxido (reproduzido de [10]). 
A equação 16 traduz uma reação ácido-base de Bronsted-Lowry. Os pares conjugados7 
ácido-base são: H3O+ (ácido)/H2O (base) e H2O(ácido)/OH-(base). 
Em qualquer amostra de água pura temos sempre iões hidrónio e iões hidróxido. “Uma 
em cada 500 milhões de moléculas num copo de água da torneira está fragmentado num ião 
hidrogénio e num ião hidróxido” [19]. Isto significa que a reação de autoionização da água é 
muito pouco extensa, isto é, apenas uma pequena fração de moléculas são ionizadas, pelo que 
as concentrações de ambos os iões são muito pequenas e a concentração de água mantém-se 
praticamente inalterada [10]. 
 
2.4.3. Caráter anfotérico da água (propriedades ácido-base da água) 
 
Na reação de autoionização da água uma molécula atua como um ácido, dando o ião H+ 
e a outra molécula funciona como base (de Bronsted-Lowry), aceitando o ião H+. Esta 
característica da água permite-lhe reagir como ácido ou como base. Na reação com o ácido 
clorídrico (equação 9) a água funcionou como base aceitando o ião H+ e na reação com o 
amoníaco (equação 10) a água funcionou como ácido dando o ião H+. Por este facto a água é 
considerada uma substância anfotérica8. As equações 17 e 18 traduzem as reações gerais da 
água com ácidos (HA) e bases moleculares (B).  
 
 
 
 
                                                          
7 Par conjugado ácido-base – é constituído por duas espécies químicas que diferem num ião H+. 
8 Substância anfotérica - pode comportar-se quer como um ácido quer como uma base. 
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2.4.4. Produto iónico da água (Kw) 
 
 O produto iónico da água, KW, pode ser definido como “o produto das concentrações 
molares dos iões hidrónio e dos iões hidróxido a uma dada temperatura”[8] (equação 19).  
A autoionização da água pode representar-se pela equação 20: 
Como já foi referido, em água pura a concentração dos iões H3O+ é igual à concentração 
dos iões OH-. A 25 ºC, as suas concentrações são 1x10-7 mol dm-3. Assim, o valor do produto 
iónico da água à temperatura referida é dado pela equação 21. 
Para qualquer solução aquosa o produto das concentrações de iões hidrónio e iões 
hidróxido é constante e, a 25 ºC, é igual a 1x10-14. No entanto, tal como para qualquer constante 
de equilíbrio o valor do produto iónico depende da temperatura.  
 
2.4.5. pH – uma medida da acidez, neutralidade ou basicidade de uma solução aquosa. 
 
Uma vez que as concentrações dos iões hidrónio e hidróxido em solução aquosa são 
muito pequenas, o que implica trabalhar matematicamente com número muito pequenos, o 
bioquímico dinamarquês Soren Sorensen (1868-1939) propôs uma simplificação na 
representação da concentração de iões hidrónio denominada pH. O pH de uma solução aquosa 
pode ser definido como o simétrico do logaritmo decimal da concentração de iões hidrónio 
(equação 22) [8]. O pH de uma solução aquosa é uma grandeza adimensional. 
Como a escala de pH é uma escala logarítmica com base em 10, o pH de uma solução 
aquosa é alterado de uma unidade para cada mudança da concentração de H3O+ de uma 
potência de 10. 
Assim, por exemplo, um aumento de uma unidade no valor do pH traduz-se, em relação 
à concentração de iões hidrónio, numa diminuição de 10 vezes e o decréscimo de uma unidade 
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de pH significa um aumento de 10 vezes na concentração de iões hidrónio. Na tabela 3 pode 
observar-se a relação entre a concentração de iões    
  e o valor de pH e verificar que um 
aumento da concentração de iões hidrónio diminui o valor do pH.  
 
 
 
 
 
 
 
 
Existe alguma discussão relativamente à definição de pH, nomeadamente para a 
questão atividade versus concentração. Alguns autores referem que o pH depende de outras 
propriedades da solução e não apenas da concentração de iões hidrónio na mesma. A grandeza 
atividade9 inclui essas propriedades da solução. “A atividade é uma "concentração eficaz" 
calculada multiplicando a concentração de um soluto por um "coeficiente de atividade",  , para 
dar uma quantidade que representa com maior precisão a intensidade das propriedades 
químicas do soluto do que a própria concentração faz” [28]. A atividade de uma espécie química 
numa solução diluída é aproximadamente igual à concentração. Quanto mais diluída for uma 
solução mais se aproxima o valor da atividade do valor da concentração e numa solução ideal o 
valor das duas grandezas é igual [29]. A equação 23 traduz a relação entre a concentração da 
solução ( ) e a atividade ( ). 
O valor da atividade e o valor da concentração de iões hidrónio podem variar 
significativamente [28]. Assim, pode definir-se o pH em termos da atividade dos iões hidrónio em 
solução, sendo igual ao simétrico do logaritmo decimal da atividade,  , da espécie química H3O+ 
(equação 24) [26]. 
                                                          
9 Os efeitos da atividade decorrem das interações das espécies na solução. A atividade de uma espécie química numa solução é denominada 
“concentração efetiva”  
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Ao nível do ensino secundário não é utilizada a expressão 24 mas a expressão 22, uma 
vez que se trabalha apenas com soluções diluídas. Assim, a este nível, não se cometerá um 
grande erro ao substituir a atividade química pela concentração nos cálculos de pH [28]. 
Como o produto iónico é constante, a uma dada temperatura, o produto das 
concentrações de iões H3O+ e OH- em solução aquosa é também constante, podendo concluir-
se que se uma das concentrações aumentar a outra terá de diminuir proporcionalmente. Por 
exemplo, se for adicionado um ácido à água a concentração de iões hidrónio vai aumentar e a 
concentração de iões hidróxido vai diminuir. Se for adicionada uma base à água, aumentará a 
concentração de iões hidróxido e a concentração de iões hidrónio deve diminuir. Assim, sabendo 
a concentração de um dos iões pode-se calcular sempre a concentração do outro, utilizando a 
expressão do produto iónico (equação 19). Deste modo, as concentrações relativas de iões H3O+ 
e OH- indicam a natureza ácida, básica ou neutra de uma solução aquosa.  
Como já foi referido, numa solução neutra a concentração de iões hidrónio é igual à 
concentração de iões hidróxido e, a 25 ºC, as suas concentrações são 1x10-7 mol dm-3. Pode 
calcular-se através da equação 22 o pH de uma solução neutra, que, à temperatura de 25 ºC, é 
igual a 7. 
Numa solução aquosa ácida, a concentração iões    
  é superior à concentração de 
iões     e, a 25 ºC, o valor do pH é inferior a 7. Por outro lado, numa solução básica a 
concentração de iões    
  é inferior à concentração de iões    e o pH é superior a 7, à 
referida temperatura. Assim, a 25 ºC, pode-se identificar uma solução aquosa ácida, neutra ou 
básica pelo seu valor de pH, respetivamente, menor, igual ou maior do que 7. 
 
2.4.6. Efeito da temperatura na autoionização da água e no valor do pH 
 
O produto iónico da água depende da temperatura como se pode observar na tabela 4. 
Tabela 4 – Valor do produto iónico a diferentes temperaturas [12] 
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O aumento da temperatura faz com que a reação de autoionização da água seja mais 
extensa (equação 20), isto é, provoca um aumento na ionização das moléculas da água e, 
consequentemente, aumenta o valor do produto iónico, KW. Isto significa que a concentração dos 
iões H3O+ e HO- é maior para temperaturas mais elevadas. Pode-se assim concluir que a 
autoionização da água é um processo endotérmico. Como já foi referido, quanto maior for a 
concentração de iões H3O+ menor é o valor de pH. Na tabela 5 pode-se observar a variação do 
pH com a temperatura.  
 
Tabela 5 – Variação do pH com a temperatura (adaptado de [12]). 
 
 
 
  
 
 
 
Como se pode verificar o valor do pH diminui com o aumento da temperatura. 
No Apêndice A encontra-se o protocolo utilizado pelos alunos na atividade laboratorial 
2.1 do programa de 11º ano. Nesta atividade os alunos estudam a variação do pH de uma 
amostra de água com o aumento da temperatura e interpretam a variação do valor do pH 
provocada pela alteração da temperatura com base na autoionização da água e no Princípio de 
Le Chatelier.   
 
2.5. Águas minerais e de abastecimento público: a acidez e a basicidade das águas 
2.5.1. Água potável 
 
A água potável deve satisfazer determinadas condições, de acordo com a legislação de 
cada país. Tem de ser transparente, incolor e inodora. Existem valores paramétricos de água 
destinada ao consumo humano que constituem valores-guia (microbiológicos e físico-químico), 
que não devem ser ultrapassados. Assim, tem-se o valor máximo admissível (VMA) e o valor 
máximo recomendável (VMR) de alguns componentes da água potável. Os valores paramétricos 
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de águas destinadas ao consumo humano em Portugal têm por base diretivas da União Europeia 
e constam da legislação portuguesa sobre água (DL 306/2007). O valor do pH é um dos 
parâmetros utilizados na caracterização de águas para consumo humano [30]. Assim, no 
Decreto-Lei 306/2007 o valor paramétrico para o pH da água destinada a consumo humano é um 
valor compreendido entre 6,5 e 9. 
Na atividade laboratorial 2.1 (Apêndice A) os alunos determinam também a acidez ou a 
basicidade de várias amostras de água, recorrendo a diferentes processos. Utilizam indicadores 
em solução, nomeadamente o azul de bromotimol, indicador universal em papel e o medidor de 
pH eletrónico. Na figura 40 pode-se observar a cor do indicador em solução azul de bromotimol 
em diferentes amostras de água utilizadas pelos alunos. Em soluções ácidas este indicador 
apresenta cor amarela, em meio alcalino apresenta cor azul e na zona de viragem (pH 
compreendido entre 6,0 – 7,6) [8] apresenta cor verde. Este processo de avaliar a acidez ou 
basicidade de uma solução aquosa permite obter apenas uma informação qualitativa. A 
utilização do papel indicador de ácido-base é um outro método que permite obter uma 
informação aproximada do pH da solução. No entanto, o processo que permite uma medição 
mais rigorosa é aquele em que se utiliza um medidor de pH eletrónico ou um sensor de pH. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
2.5.2. Água gaseificada e água da chuva: acidificação artificial e natural provocada pelo 
dióxido de carbono 
 
 A acidificação da água pode ser natural ou pode ser provocada de forma artificial. É o 
que acontece em algumas águas engarrafadas, que têm dióxido de carbono (CO2 gasoso) 
dissolvido a pressão elevada que se liberta em pequenas bolhas quando a garrafa é aberta. 
Fig. 40 – Cor do indicador azul de bromotimol em diferentes amostras de 
água. 
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A presença de dióxido de carbono dissolvido, quer na água da chuva, quer na água com 
gás, torna-a ligeiramente ácida. Como já foi referido, o dióxido de carbono dissolvido reage com 
a água, dando origem a um ácido fraco, o ácido carbónico, H2CO3 (equação 8). Este ácido reage 
com a água originando iões hidrogenocarbonato e iões hidrónio (equação 11). Sendo assim, é 
devido à presença de dióxido de carbono na atmosfera que a chuva “normal” é ligeiramente 
ácida, pH cerca de 5,6. 
 
2.5.3. Ionização de ácidos em água 
 
A dissolução de uma pequena quantidade de ácido ou base na água faz variar a 
concentração de iões H3O+ (e, consequentemente, de OH-). A alteração destas concentrações 
modifica o valor do pH da solução. Algumas substâncias contribuem mais do que outras para 
acidificar ou alcalinizar soluções. Relativamente aos ácidos, existem ácidos fortes e fracos o que 
significa que a extensão da reação de ionização dos ácidos em água é diferente. Por exemplo, a 
reação de ionização do ácido clorídrico, ácido forte (equação 9) é mais extensa do que a 
ionização do ácido fluorídrico, ácido fraco (equação 25). Os ácidos fortes consideram-se, 
totalmente ionizados em água e os ácidos fracos encontram-se parcialmente ionizados na água 
como pode observar-se na figura 41 [8]. 
 
 
 
 
 
 
 
 
Fig. 41 – Extensão da reação de um ácido forte (HC) e de um ácido fraco (HF) (adaptado de [8]). 
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A reação de um ácido forte, como o HC, com a água, é completa, isto é, todas as 
moléculas de ácido encontram-se ionizadas em água. Os produtos da reação são iões hidrónio e 
iões cloreto. As soluções de ácidos fortes não têm quaisquer moléculas de ácido não-ionizadas.  
O ácido fluorídrico é um ácido fraco, isto é, quando se dissolve este ácido em água, 
apenas algumas moléculas são ionizadas, o que significa que a reação é pouco extensa. No 
equilíbrio existem sobretudo moléculas de ácido não ionizadas, iões hidrónio e iões fluoreto em 
solução aquosa. Em condições de equilíbrio, as soluções aquosas de ácidos fracos contêm 
moléculas de ácido que não se ionizaram, iões H3O+ e a base conjugada do ácido [8]. 
O grau de ionização   , de um ácido (ou de uma base), em solução aquosa, é dado pelo 
quociente entre a quantidade de moléculas ionizadas e a quantidade de moléculas dissolvidas 
[31]  (equação 26). 
O grau de ionização varia entre 0, ausência de moléculas ionizadas, e 1, quando a 
totalidade das moléculas dissolvidas se encontra ionizada, tal que 0 ≤  ≤ 1, ou seja, entre 0 e 
100%. Como se pode concluir da análise da figura 42, para iguais concentrações iniciais de dois 
ácidos podem-se comparar as forças dos mesmos pelo grau de ionização, isto é, para ácidos de 
igual concentração, quanto maior for o grau de ionização mais forte é o ácido [8]. 
 
 
 
 
 
Fig. 42 – Dependência do grau de ionização da concentração inicial de ácido (Adaptado de [8]). 
A maioria dos ácidos fortes são ácidos inorgânicos como o ácido clorídrico (HC), ácido 
nítrico (HNO3), ácido perclórico (HCO4) e ácido sulfúrico (H2SO4) [8]. A ionização destes ácidos 
em água é completa (equações 9, 27, 28 e 29). 
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O ácido sulfúrico (H2SO4) é um ácido diprótico e apenas a 1ª ionização é completa. A 
equação 29 mostra apenas a primeira etapa de ionização.  
A dissolução de uma pequena quantidade de ácido forte na água faz variar muito a 
concentração de iões H3O+ (e, consequentemente, de OH-) provocando uma alteração muito 
considerável no valor do pH da solução. Assim, por exemplo, se adicionarmos 0,010 mol de um 
ácido forte, como o HC, a 1 L de água pura, a 25 ºC, o pH muda de 7,00 para 2,00, pois a 
concentração de iões H3O+, passa de 1,0 x10-7 mol dm-3 para 1,0 x10-2 mol dm-3. Esta alteração 
do pH representa um aumento de cem mil vezes na concentração de iões hidrónio.  
A ionização de ácidos fracos, isto é, a força relativa de ácidos está relacionada com o 
valor da constante de equilíbrio de ionização ou constante de acidez, Ka. O valor da constante de 
equilíbrio, a uma dada temperatura, fornece informação sobre a extensão da ionização do ácido 
em água. A equação 30 traduz a ionização do ácido acético em água. 
 
O ácido acético é um ácido fraco e encontra-se parcialmente ionizado em água. A 
constante de ionização deste ácido é dada pela equação 31. Nesta equação todas as 
concentrações são concentrações de equilíbrio. 
 
A 25 ºC, o valor da constante de ionização ou constante de acidez do ácido acético é  
1,8 x 10-5. O ácido fluorídrico, HF, é também um ácido fraco e, à mesma temperatura, a sua 
constante de ionização é 7,1 x 10-4 [10]. Pode-se, por isso, concluir que a ionização de ambos os 
ácidos em água ocorre em pequena extensão e que, à mesma temperatura, a reação de 
ionização do ácido fluorídrico em água é mais extensa do que a ionização do ácido acético e que 
este ácido é mais fraco do que o ácido fluorídrico. 
 
2.5.4. Ionização ou dissociação de bases em água 
 
A dissolução de algumas bases em água é qualitativamente diferente da dissolução dos 
ácidos. Mas, tal como os ácidos fortes, as bases fortes também se dissociam ou ionizam 
completamente em água. Os hidróxidos são compostos iónicos e quando são dissolvidos em 
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água esta vai apenas separar os iões existentes. Os hidróxidos de metais alcalinos e de certos 
metais alcalino-terrosos dissociam-se completamente em água (equações 32, 33 e 34). Este 
processo denomina-se dissociação [32]. 
Noutras bases há a reação com a água (solvente) para formar iões. Por exemplo, o 
amoníaco (composto molecular) reage com a água para formar iões amónio (equação 10). Este 
processo denomina-se ionização [32]. 
Na tabela 6 compara-se os processos de ionização e dissociação de bases. 
 
 
 
 
 
 
 
Tal como acontece para os ácidos, a ionização de bases fracas em água em maior ou 
menor extensão está relacionada com o valor da constante de equilíbrio de ionização ou 
constante de basicidade, Kb. O valor da constante de equilíbrio, a uma dada temperatura, 
fornece informação sobre a extensão da ionização da base em água. Na reação de uma solução 
aquosa de amoníaco com a água (equação 10), no equilíbrio existem moléculas de NH3 em 
solução aquosa e iões NH4+ e OH- rodeados por moléculas de água (hidratados). A constante de 
ionização desta base é dada pela equação 35. 
 
É também possível comparar a força relativa de duas bases pelo respetivo valor da 
constante de basicidade, a uma dada temperatura. Por exemplo, a 25 ºC, o valor da constante 
de ionização ou constante de basicidade do amoníaco é 1,8 x 10-5 e a constante de basicidade 
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da anilina (C6H5NH2) é 3,8 x 10-10 [8]. Sendo assim a ionização do amoníaco em água é mais 
extensa do que a ionização da anilina, o que significa que o amoníaco é uma base mais forte do 
que a anilina.  
A dissolução de uma pequena quantidade de base na água, por exemplo, hidróxido de 
sódio (base forte) vai também alterar significativamente o valor do pH. Assim, se adicionarmos 
0,010 moles de NaOH, a 1 L de água pura, a 25ºC, o pH vai passar de 7,00 para 12,00. Neste 
caso a concentração de iões H3O+, passa de 1,0 x10-7 mol dm-3 para 1,0 x10-12 mol dm-3, o que 
representa uma diminuição de cem mil vezes na concentração de iões H3O+ e um aumento de 
cem mil vezes a concentração dos iões OH-.  
 
2.6. Chuva ácida 
2.6.1. Acidificação da chuva 
 
A chuva ácida é um dos maiores problemas ambientais, causando a morte a milhões de 
peixes e outras forma de vida aquática, bem como a morte de milhões de árvores e danos em 
muitos monumentos. A chuva ácida inclui a chuva, a neblina e a neve (forma húmida) e 
deposição seca (deposição de óxidos ácidos [8]) como o SO2, SO3 e matéria particulada.  
A chuva ácida tem um pH inferior ao da chuva “normal”, o que significa um valor de pH 
menor do que 5,6, a 25 ºC. A formação das “chuvas ácidas” resulta sobretudo da reação da água 
com os óxidos de nitrogénio (NOx) e de enxofre (SOx) existentes na atmosfera, que podem 
resultar de atividades naturais e/ou antropogénicas.  
As erupções vulcânicas são fontes naturais de poluição de óxidos de enxofre e de óxidos 
de nitrogénio. Alguns dos gases expelidos para a atmosfera por um vulcão ativo são N2, CO2, 
HC, HF, H2S e vapor de água. Os vulcões são a principal fonte de enxofre no ar [8]. A elevadas 
temperaturas o sulfureto de hidrogénio (H2S) reage com o oxigénio do ar originando dióxido de 
enxofre (SO2) e vapor de água, reação traduzida pela equação 36 [8]. 
A combustão de carvão em centrais termoelétricas emite grandes quantidades de óxidos 
de enxofre para a atmosfera e dos escapes dos automóveis são lançados para a atmosfera 
grandes quantidades de óxidos de nitrogénio. Ambos constituem exemplos de causas 
antropogénicas.  
Numa central termoelétrica, quando se queima carvão, o enxofre presente no carvão é 
convertido em dióxido de enxofre (equação 37) [8]. 
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Por outro lado, a indústria de extração de metais a partir dos respetivos sulfuretos 
também contribui para a emissão de dióxido de enxofre para a atmosfera. A equação 38 traduz a 
reação química que consiste na combustão do sulfureto do metal (sulfureto de zinco) originando 
o óxido metálico (óxido de zinco) e o dióxido de enxofre [8]. 
Na figura 43 pode observar-se a libertação de dióxido de enxofre e outros poluentes 
atmosféricos emitidos por uma central termoelétrica. 
 
 
 
 
 
 
Fig. 43 – Poluentes atmosféricos libertados por uma central termoelétrica entre os quais  
dióxido de enxofre [8]. 
 
Na atmosfera, o dióxido de enxofre reage com o oxigénio, formando trióxido de enxofre 
(equação 39) [10]. 
Por sua vez, o trióxido de enxofre reage com a humidade do ar formando ácido sulfúrico 
(equação 40). A reação entre a água e o trióxido de enxofre é a principal responsável pela chuva 
ácida [10]. 
O dióxido de enxofre, também reage facilmente com o vapor de água ou com gotículas 
de água, originando ácido sulfuroso em solução aquosa (equação 41). 
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Quanto maior for a quantidade de óxidos formados, maior será a quantidade de ácidos 
formada. O ácido sulfuroso pode reagir com o oxigénio, por oxidação lenta, originando também 
ácido sulfúrico (equação 42) [29]. 
Por outro lado, o monóxido de nitrogénio, proveniente de fontes naturais e 
antropogénicas, pode reagir com o oxigénio atmosférico e originar dióxido de nitrogénio [8] 
(equação 43), que, neste caso, constituirá um poluente secundário. 
Os óxidos de nitrogénio, embora em menor extensão do que os óxidos de enxofre, 
também são responsáveis pelas chuvas ácidas, pois dão origem aos ácidos nítrico (HNO3) e 
nitroso (HNO2). Estes ácidos formam-se por reação do dióxido de nitrogénio com a água [27, 33] 
(equação 44). 
A chuva ácida constitui um problema global, uma vez que a região poluidora pode não 
sofrer os efeitos da poluição e, devido aos ventos dominantes, esta atravessa fronteiras. 
Como já foi referido, os ácidos nítrico e sulfúrico são ácidos fortes e ionizam-se 
completamente em solução aquosa. Deste modo, estes ácidos existentes nas chuvas ácidas 
originam iões H3O+ em solução aquosa o que faz com que o pH da chuva seja inferior a 5,6. 
Na atividade laboratorial 2.2 de química – chuva normal e chuva ácida – os alunos 
desenvolvem várias experiências e verificam a alteração do pH de uma água, provocada pela 
reação com o dióxido de carbono e pela reação com óxidos de enxofre (Apêndice B). 
A melhor forma de controlar a chuva ácida é reduzir a emissão de gases poluentes para 
a atmosfera, o que pode ser feito de várias formas. Alguns químicos sugerem a remoção do 
enxofre do carvão antes da sua combustão nas centrais termoelétricas. No entanto, este é um 
processo de difícil concretização prática. Pode ser utilizado um processo mais barato, mas 
menos eficiente, que consiste na remoção do dióxido de enxofre à medida que ele se forma [8]. 
Na figura 44 é ilustrado um processo comum para a remoção de dióxido de enxofre (SO2) da 
combustão de combustíveis fósseis como o carvão. 
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Fig. 44 – Procedimento comum para a remoção de SO2 da queima de combustível fóssil. O calcário em pó 
decompõe-se em CaO, que reage com o SO2, para formar CaSO3. O restante SO2 reage com uma 
suspensão aquosa de CaO para formar CaSO3 (adaptado de [8]). 
 
Este processo consiste na adição de calcário em pó no forno ou caldeira que contém o 
carvão na central termoelétrica. A temperaturas elevadas, o carbonato de cálcio (CaCO3) 
decompõe-se em óxido de cálcio (CaO, cal viva) e dióxido de carbono [8] (equação 45). 
O óxido de cálcio reage com o dióxido de enxofre, formado na combustão de carvão, e 
dá origem a sulfito de cálcio e a sulfato de cálcio [8], de acordo com as equações químicas 46 e 
47, respetivamente. 
 
A adição de “cal viva” a lagos e solos (figura 45) é também um processo de diminuir a 
acidez dos mesmos. Este processo denomina-se calagem. 
 
 
 
 
 
 
 
Fig. 45 – Adição de cal viva (CaO) para combater a acidez do solo [8]. 
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2.6.2. Impacto em alguns materiais 
 
As chuvas ácidas têm efeitos nefastos não só nas plantas e nos animais, mas também 
causam danos nos monumentos com calcário (carbonato de cálcio) e aumenta a corrosão nos 
metais. Por vezes, é utilizado o termo "lepra da pedra" para descrever a corrosão dos 
monumentos pela chuva ácida [8]. A figura 46 mostra os efeitos das chuvas ácidas sobre uma 
estátua de mármore.  
 
 
 
 
Fig. 46 – O efeito da chuva ácida sobre a estátua de mármore de George Washington, 
 em Washington Square, em Nova York. As fotografias foram tiradas com 50 anos de intervalo  
(1944-1994) [8]. 
 
A equação 48 traduz a reação do carbonato de cálcio com o ácido sulfúrico que ocorre 
nos monumentos e origina a formação de sulfato de cálcio, dióxido de carbono e água [8], 
acelerando a deterioração da estátua.  
O dióxido de enxofre também pode reagir diretamente com o carbonato de cálcio dos 
monumentos, através da equação 49 [8], originando sulfato de cálcio e dióxido de carbono.   
O sulfato de cálcio é pouco solúvel em água, formando depósitos sólidos nas fendas e 
nos poros dos calcários e mármores acelerando a sua decomposição [34]. 
A figura 47 mostra o Mosteiro da Batalha, um monumento em calcário que tem sofrido 
uma deterioração acelerada devido aos efeitos da reação do dióxido de carbono e do monóxido 
de carbono, emitidos pelos escapes dos automóveis, com a água da chuva, provocando a 
formação do ácido carbónico.  
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Fig. 47 – Deterioração acelerada do Mosteiro da Batalhada devido às emissões  
de óxidos de carbono do escape dos automóveis [35]. 
 
Este ácido reage com o calcário utilizado na construção do monumento transformando-o 
em hidrogenocarbonato de cálcio (equação 50), solúvel em água, e acelerando a destruição do 
monumento. 
A chuva ácida também tem efeitos nefastos na vegetação (figura 48) e na vida aquática. 
São inúmeros os casos que mostram a forma como a chuva ácida destruiu terrenos agrícolas e 
florestais e matou organismos aquáticos [8]. 
 
 
 
 
 
          Fig. 48 – Uma floresta danificada pelas chuvas ácidas [8]. 
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2.7. Mineralização de águas 
2.7.1.Mineralização das águas e dissolução de sais 
  
 Como anteriormente foi referido, uma das importantes propriedades da água é a sua 
capacidade para dissolver uma grande quantidade de substâncias sólidas, líquidas ou gasosas. 
No programa de química de 11º ano é dado destaque à dissolução de sais. Faz-se referência à 
composição salina da água do mar (tabela 7) e à mineralização da água doce. 
 
Tabela 7 – Composição média da água dos oceanos (adaptado de [36]) 
 
 
 
 
 
 
 
Numa água doce natural para além dos sais minerais existem também substâncias 
moleculares dissolvidas como o óxido de silício, SiO2. Todas estas substâncias dissolvidas na 
água têm origem geológica. Ao conjunto de todas as substâncias inorgânicas dissolvidas numa 
água mineral dá-se o nome de mineralização e expressa-se em mg de material inorgânico por 
litro de água [27]. As espécies químicas mais comuns em águas naturais doces constam da 
tabela 8. 
Tabela 8 – Iões mais comuns em águas naturais doces (adaptado de [27])  
 
 
 
 
 
              Ião Concentração mássica/  
g dm-3 
Cloreto,     19,22 
Sódio,    10,70 
Sulfato,    
   2,51 
Magnésio,     1,29 
Cálcio,      0,40 
Potássio,   0,39 
Hidrogenocarbonato,    
  
0,14 
Brometo,    0,07 
Ião Concentração mássica/g dm-3 
Hidrogenocarbonato,    
   9,5   10-4 
Cálcio,       4,0   10-4 
Sódio,      3,0   10-4 
Cloreto,      2,5   10-4 
Magnésio,       1,5   10-4 
Sulfato,    
    1,0   10-4 
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Como se pode observar na tabela 8 as espécies químicas mais comuns na água doce 
são os iões hidrogenocarbonato e os iões cálcio. Os iões hidrogenocarbonato devem-se 
sobretudo à dissolução do dióxido de carbono atmosférico, que é traduzida pela equação 12. Os 
iões cálcio devem-se à dissolução de carbonato de cálcio, CaCO3, proveniente de rochas 
calcárias (equação 51). Os iões carbonato provenientes da dissolução do carbonato de cálcio 
sofrem hidrólise de acordo com a equação 52 originando iões hidrogenocarbonato e iões 
hidróxido [27]. 
 
A água não dissolve igualmente todos os sais. Muitos destes compostos, tais como 
cloreto de sódio (NaC), cloreto de amónio (NH4C) e nitrato de sódio (NaNO3), são muito 
solúveis em água. No entanto, muitos outros são apenas ligeiramente solúveis, como o iodeto de 
chumbo (PbI2), o brometo de prata (AgBr) ou o sulfureto de mercúrio (II) (HgS) [10].  
Mesmo para os compostos muito solúveis, quando a uma determinada temperatura, se 
adiciona o sal a água, haverá um ponto a partir do qual é impossível dissolver mais sólido. Diz-
se, neste caso, que a solução está saturada. Estabelece-se assim um equilíbrio dinâmico entre a 
solução aquosa e o excesso de soluto (soluto não dissolvido). A equação 53 pode traduzir o 
equilíbrio dinâmico entro um sal genérico, AaBb (s), e os respetivos iões em solução aquosa – 
equilíbrio de solubilidade. 
A solubilidade pode ser definida como a quantidade de soluto por unidade de volume de 
solução (mol /L), que se dissolve para formar uma solução saturada, a uma dada temperatura 
[11]. Esta grandeza pode exprimir-se de outras formas, por exemplo, pode ser indicada pela 
massa de soluto, em gramas, que se pode dissolver em 100 g de água, ou pela massa de soluto 
num litro de solução saturada (g L-1) [11]. 
Uma substância é considerada solúvel se uma quantidade razoável se dissolve 
claramente quando adicionada à água. Se não, a substância é descrita como ligeiramente 
solúvel ou insolúvel [10]. 
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2.7.2. Solução não saturada, saturada e sobressaturada de sais em água. Produto de 
solubilidade de sais pouco solúveis 
 
Uma solução pode ser descrita como insaturada, saturada ou sobressaturada, 
dependendo da quantidade de soluto que é dissolvido na mesma. Para qualquer solução 
saturada, o produto das concentrações dos iões em solução aquosa, é constante, para uma 
dada temperatura, e é denominada constante de produto de solubilidade, Ks. O produto de 
solubilidade de um composto iónico é dado pelo produto das concentrações dos iões 
constituintes elevados aos respetivos coeficientes estequiométricos da equação de equilíbrio [8]. 
Para o equilíbrio de solubilidade indicado na equação 53, a expressão do produto de solubilidade 
é dado pela expressão 54. 
 Para compostos iónicos com a mesma estequiometria pode-se comparar os produtos de 
solubilidade e concluir que a solubilidade do composto é tanto maior quanto maior for o valor do 
Ks, a uma dada temperatura. 
No entanto, não se pode comparar diretamente os valores do Ks para sais de diferente 
estequiometria como pode ser observado pela análise da tabela 9. 
 
Tabela 9 – Comparação do produto de solubilidade e da solubilidade de compostos com estequiometria diferente 
(valores de Ks de [10]). 
 
Na tabela 9 verifica-se que o produto de solubilidade, Ks, do iodeto de prata é, cerca de, 
1010 vezes superior ao do fosfato de cálcio, no entanto o iodeto de prata é menos solúvel do que 
o fosfato de cálcio. 
Para saber se uma solução está saturada, insaturada ou sobressaturada é necessário 
calcular o produto da concentração dos iões, elevadas aos respetivos coeficientes 
estequiométricos, Qs, e comparar com o Ks. Uma solução insaturada é uma solução em que a 
concentração do soluto é inferior à sua solubilidade, a uma dada temperatura. Neste caso,        
    [ 
  ]  [   ]                
Composto Fórmula Química Ks (a 25ºC) Relação entre Ks e s 
Solubilidade/ mol 
dm-3 
Iodeto de prata AgI                  
     √           
   
Fosfato de cálcio Ca3(PO4)2             
        
     (
  
   
)
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Qs < Ks. Continuando a adicionar sólido, a solução ficará saturada, quando Qs = Ks. Ocorrerá 
precipitação de sal se se adicionar uma quantidade de soluto superior à sua solubilidade, a uma 
dada temperatura. Neste caso, Qs > Ks e a solução está sobressaturada. 
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Capítulo 3 - Apresentação e discussão de projetos desenvolvidos  
 
 Todos os professores de Física e Química se deparam diariamente com alunos pouco 
motivados para a aprendizagem da disciplina, que acham que esta não está ligada ao dia-a-dia, 
recorre demasiado a fórmulas, utiliza situações pouco reais e que a abordagem dos diferentes 
conteúdos é demasiado teórica em que os conceitos são apresentados como algo que se deve 
memorizar e que não se aplica a diferentes aspetos da vida quotidiana [37]. Por isso é 
necessário encontrar formas de motivar os alunos, utilizando situações reais, que vão de 
encontro, por um lado, aos seus interesses pessoais e, por outro, estão em conformidade com o 
que se passa à sua volta, contribuindo deste modo para a melhoria da qualidade do ensino e das 
aprendizagens.  
A vivência de experiências educativas diferenciadas, nomeadamente, o desenvolvimento 
de projetos na escola, envolve os alunos no processo de ensino-aprendizagem e permite 
desenvolver competências ao mobilizar os seus conhecimentos e as suas capacidades para 
resolver determinado problema ou para realizar determinada tarefa e pode potenciar o sucesso 
escolar [38]. Assim, os vários projetos e demais atividades extracurriculares desenvolvidas com 
os alunos tiveram como principais objetivos: 
- Utilizar formas alternativas de ensino de Química e de Física.  
- Promover o gosto pela Física e pela Química. 
- Incentivar o entusiasmo e interesse pela Ciência. 
- Estimular a participação dos alunos em atividades locais e nacionais de complemento 
curricular. 
- Divulgar o trabalho dos alunos junto das famílias e da comunidade local. 
- Divulgar a Física e a Química como ciências indispensáveis à qualidade de vida. 
Em cada projeto é necessário definir um plano de ação que mobilize os alunos e, por 
vezes, a escola e a comunidade escolar, o que envolve várias etapas, nomeadamente, a 
formulação do problema, a formulação de problemas parcelares, o planeamento do trabalho, o 
período da realização do trabalho, a preparação da apresentação do trabalho, a apresentação 
pública do trabalho e a avaliação final do trabalho.  
Vários dos projetos desenvolvidos ao longo da minha atividade profissional mobilizaram 
os alunos, proporcionando-lhes o contacto com tarefas pertinentes que estes executaram e, 
durante a sua atuação, utilizaram conhecimentos e capacidades para ultrapassar obstáculos ou 
resolver problemas num determinado contexto, passando do “saber que” ao “saber como”, isto é, 
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o desenvolvimento de cada projeto contribuiu para “organizar a passagem dos conhecimentos de 
natureza declarativa aos conhecimentos de natureza processual” [39]. 
Alguns dos projetos desenvolvidos com os alunos tiveram como tema a Energia, o que 
se pode justificar com a relevância científica, social, tecnológica e ambiental do tema e, 
simultaneamente, com o destaque que lhe é dado quer nas Orientações Curriculares para o 3º 
ciclo do Ensino Básico, Ciências Físicas e Naturais, quer no programa de 10º ano de Física e 
Química A.  
Tendo consciência da importância do papel do professor na formação científica e 
tecnológica dos alunos e da sociedade em geral, foram levadas a cabo várias iniciativas e 
desenvolvidos vários projetos de interação entre a Escola e a sociedade.  
 
3.1. Visita de estudo à escola de ciências da Universidade do Minho. 
 
No ano letivo 2012/2013, organizei uma visita de estudo à Escola de Ciências da 
Universidade do Minho – Campus de Azurém.  
A visita de estudo inseria-se no desenvolvimento curricular da Unidade 2 de Física do 
11º ano - Comunicação de informação a curtas distâncias [4]. As experiências foram realizadas 
pelo Dr. Luís Rebouta da referida Escola de Ciências. Nesta atividade os alunos puderam 
observar várias experiências cujos conceitos teóricos subjacentes tinham sido abordados nas 
minhas aulas de Física como, por exemplo, o fenómeno da indução eletromagnética (figura 49).  
 
 
 
 
  
No final da visita os alunos efetuaram um relatório e foram unânimes em considerá-la 
uma mais-valia para o aprofundamento e clarificação de alguns conceitos de Física que tinham 
sido lecionados. Assim, concluiu-se que esta atividade se revelou muito frutuosa e que deverá 
ser repetida nos próximos anos letivos. 
 Esta visita de estudo é um exemplo das várias realizadas ao longo da minha atividade 
profissional, tendo todas elas como denominador comum o fato de serem efetuadas a locais 
Fig. 49– Experiência da indução eletromagnética. 
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interativos de ciência, nomeadamente: i) Visionarium – Centro Ciência Viva do Europarque, em 
Santa Maria da Feira; ii) Fábrica – Centro Ciência Viva de Aveiro; iii) Museu da Ciência da 
Universidade de Coimbra; iv) Exploratório de Coimbra. 
 
3.2. Colaboração com equipa da Escola Secundária Francisco de Holanda (ESFH) 
participante no projeto Comenius. 
 
Por solicitação dos participantes da ESFH no projeto Comenius (2011-2013), no dia 25 
de setembro de 2012, dinamizei com uma turma de 11º ano uma apresentação de experiências 
de química no laboratório da escola, para alunos e professores de várias nacionalidades em 
visita à escola (Anexo 1). Na figura 50 pode observar-se uma das experiências realizadas. 
 
 
 
 
 
 
 
3.3. VI Mostra Nacional de Ciência – 20º Concurso Jovens Cientistas e Investigadores  
 
No ano letivo 2011/2012, no âmbito do 20º Concurso Jovens Cientistas e Investigadores, 
coordenei o projeto desenvolvido por três alunos do 10º ano da ESFH, denominado “Não fiques 
em standby!". 
O trabalho submetido ao concurso foi apreciado pelo júri e selecionado para a VI Mostra 
Nacional de Ciência (figura 51), que teve lugar de 31 de maio a 2 de junho, no Museu da 
Eletricidade, em Lisboa (Anexo 2). 
 
 
 
Fig. 50 – Uma das experiências realizadas na apresentação de 
experiências de química para alunos e professores romenos.  
   
54 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Com este projeto pretendeu-se fazer uma estimativa da energia máxima consumida 
pelos vários aparelhos elétricos de um agregado familiar e, também, dos computadores da 
ESFH. O estudo foi realizado considerando a importância dos dois fatores de que depende a 
energia elétrica consumida, nomeadamente, a potência do aparelho e o seu tempo de 
funcionamento. No estudo efetuado deu-se particular destaque à energia consumida pelos 
aparelhos em standby. 
Ao longo do trabalho foram colocadas questões de ordem prática da energia elétrica que 
se pode economizar ao efetuar pequenos ajustamentos nas nossas ações diárias e, 
posteriormente tentou-se alertar a comunidade escolar para a necessária mudança de hábitos no 
consumo de energia elétrica, promovendo um uso mais eficiente da energia. 
No programa de Física e Química de 10º ano são objeto de ensino a potência, a energia 
fornecida por um circuito elétrico e a problemática “necessidade de poupar energia versus a 
energia é conservada” [3]. O desenvolvimento deste projeto permitiu abordar os vários temas do 
ponto de vista científico e prático, estando os alunos ativamente envolvidos no processo de 
pesquisa e tratamento da informação recolhida, tendo, assim, sistematizado e consolidado 
conhecimentos de Física com questões práticas relacionadas com o seu dia-a-dia. Com os 
dados recolhidos os alunos construíram tabelas, utilizando o programa Excel, como por exemplo 
a tabela 10. Esta contém os valores das potências de vários aparelhos elétricos existentes na 
casa de um dos participantes, o tempo de funcionamento de cada equipamento, o respetivo 
consumo e o custo diário e anual da energia consumida. Este recurso permite simular situações 
concretas de consumo de eletricidade em contexto doméstico. Os valores apresentados servem 
apenas de referência para fazer uma estimativa do consumo energético dos vários 
equipamentos. 
 
Fig. 51 – Equipa da Escola Secundária Francisco de Holanda na VI Mostra 
Nacional de Ciência no Museu da Eletricidade em Lisboa.  
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Consumo Energético Custo Diário € Gasto Anual € Consumo Energético Custo Diário € Gasto Anual €
Em W Em kW Em minutos Em horas em KWh "Arredondado" "Arredondado" Em W Em kW Em minutos Em horas em KWh "Arredondado" "Arredondado"
Microondas 1300 1,3 15 0,25 0,33 0,05 16,52 3 0,003 23,75 0,071 0,0099 3,62
Televisão 400 0,4 300 5 2,0 0,28 101,69 5 0,005 19 0,095 0,013 4,83
Monitor 30 0,03 120 2 0,060 0,0084 3,05 1 0,001 22 0,022 0,0031 1,12
Computador portátil 230 0,23 120 2 0,46 0,064 23,39 2 0,002 22 0,044 0,0061 2,24
Impressora 165 0,165 15 0,25 0,041 0,0057 2,10 5 0,005 23,75 0,12 0,017 6,04
Rádio Despertador 7 0,007 10 0,17 0,0012 0,00016 0,06 2 0,002 23,83 0,048 0,0066 2,42
Videogravador 32 0,032 60 1 0,032 0,0045 1,63 5 0,005 23 0,12 0,016 5,85
148,44 26,12Gasto Anual - Utilização Normal € Gasto Anual - Standby €
Utilização Normal
Potência Intervalo de Tempo
Standby
Potência Intervalo de Tempo
Tabela 10 – Valores das potências de vários aparelhos elétricos, o tempo de funcionamento de cada equipamento, o 
respetivo consumo e o custo diário e anual da energia elétrica consumida em funcionamento normal e em standby 
 
Na escola os alunos restringiram o seu estudo aos computadores existentes e à 
estimativa do consumo de energia anual, quando deixados em standby em períodos não letivos. 
Do estudo realizado concluíram que os 183 computadores existentes, em standby, teriam um 
consumo de energia elétrica de, aproximadamente, 3,0195    , o que significava um gasto 
médio anual de cerca de150 euros. 
No sentido de alertar a comunidade escolar para a necessária mudança de hábitos no 
consumo de energia elétrica, os alunos efetuaram uma apresentação pública do projeto no dia 
21 de maio, no auditório da escola (figura 52). 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Nesta sessão os alunos explicaram o desenvolvimento do projeto, apresentaram formas 
de utilização racional da energia (Apêndice C) e distribuíram folhetos informativos. 
Para levar à VI Mostra Nacional de Ciência a equipa preparou a apresentação do projeto 
ao público organizando o stand destinado à ESFH. Neste sentido, realizou um pequeno filme e 
um jogo interativo com perguntas e respostas relativas à energia (Apêndice D). Na figura 53 
Fig. 52 – Apresentação do projeto no auditório da Escola Secundária Francisco de Holanda.  
(a) Discussão do projeto pela equipa da ESFH; (b) Distribuição de folhetos informativos. 
 
(a) (b) 
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pode observar-se um dos momentos em que os alunos discutem o projeto com o público que se 
deslocou à referida mostra de ciência. 
 
 
 
 
 
 
 
3.4. Concurso Ciência Hoje/ Ciência Viva – “Se eu fosse… cientista!” 
 
No ano letivo 2010/2011, foi organizado pela Ciência Hoje e Ciência Viva um concurso 
dirigido às escolas do ensino secundário de todo o país. Neste concurso “cada equipa imagina-
se um cientista não importa de que área científica, de que país e de que época” [40]. 
As equipas eram constituídas por três alunos e um professor orientador (Anexo 3). Na 
sequência do repto lançado no início do ano letivo a todos os meus alunos, um grupo de alunas 
do 11º ano agarrou o desafio e formou a equipa da ESFH tendo escolhido o cientista e físico 
Português, Manuel Valadares, como alvo do seu estudo. Na sua participação, a equipa, 
autodenominou-se “Cabeças na Lua” e trabalhou sobre a biografia deste cientista tentando expor 
o seu percurso e o trabalho científico por si desenvolvido. A equipa realizou três provas 
referentes aos três momentos da vida deste físico – o antes, o durante e o depois. 
Na primeira prova, uma «Carta aos Pais» (Apêndice E) o físico Manuel Valadares, 
enquanto jovem, explicava aos seus progenitores, por que razão escolheu a ciência, 
nomeadamente a Física, como objetivo de vida. Esta prova pode ser visualizada no link 
http://www.cienciahoje.pt/index.php?oid=46573&id=184 
Na segunda prova, a equipa realizou um vídeo, denominado «A angústia do cientista 
perante a investigação». Para a realização do vídeo as alunas escreveram e representaram uma 
peça de teatro versando uma fase intermédia da vida de Manuel Valadares, em que este 
explicava aos seus pares o objeto do seu estudo e onde expressava as suas dúvidas e 
inquietações relativamente ao seu trabalho de investigação, bem como as suas expectativas no 
Fig. 53 – Público na VI Mostra Nacional de Ciência a ouvir 
as explicações relativas ao projeto “Não fiques em stanby!”. 
 
   
57 
 
sucesso da mesma. No apêndice F encontram-se imagens retiradas do vídeo. A prova pode ser 
visualizada no link http://zappiens.pt/Z1808 
Para a terceira prova, denominada «Momentos de glória», as alunas, mais uma vez, 
escreveram e representaram uma peça de teatro e realizaram um vídeo tentando relatar o 
trabalho e o sucesso da investigação do físico Manuel Valadares. No Apêndice G encontram-se 
imagens retiradas do vídeo. Esta prova pode ser visualizada no link: http://zappiens.pt/Z1942 
Numa prova a nível nacional que tinha a participação de 243 equipas, a equipa da ESFH 
conseguiu alcançar o 28º lugar. Este resultado não permitiu chegar à final, no entanto, a 
realização desta atividade foi uma forma de desenvolver uma aprendizagem ativa e de promover 
uma compreensão vasta e geral de ideias importantes da Ciência, nomeadamente, da Física 
Nuclear. Este assunto é abordado no 10º ano, na unidade 1.1 – Arquitetura do Universo e é 
encarado pelos alunos com alguma dificuldade.  
Por outro lado, a participação neste concurso foi ao encontro dos princípios gerais 
preconizados para o ensino das ciências, que defendem uma abordagem diferente da História 
das Ciências, que permita uma visão mais humanista, que mostre que o progresso científico se 
deve a indivíduos que desenvolvem a sua atividade num determinado contexto tecnológico, 
científico, político e social e que são afetados por ele enquanto pessoas e enquanto 
profissionais. As alunas, ao estudar a vida e obra deste cientista português, aperceberam-se da 
importância e dificuldade do trabalho realizado pelos cientistas, conheceram um pouco do 
progresso da Ciência no nosso país e as dificuldades com que se defrontavam todos os que 
desejavam que a ciência e a investigação vingassem em Portugal, nos anos 30 e 40. Por outro 
lado, desenvolveram as suas capacidades imaginativas, de investigação e de trabalho, que 
poderão ser uma mais-valia para o seu futuro. 
 
3.5. Química na Cidade – Ano Internacional da Química 2011  
 
No ano letivo 2010/2011, dinamizei o projeto Química na Cidade, promovido pelo grupo 
disciplinar de Física e Química da ESFH, no âmbito das comemorações do Ano Internacional da 
Química 2011 (Anexo 4). Assim, propus aos meus alunos que formassem grupos de três e que 
participassem nos dias previamente estabelecidos (último sábado de cada mês) realizando uma 
atividade experimental no Museu Alberto Sampaio, em Guimarães, para o público em geral 
(figura 54). O vídeo da primeira sessão do projeto pode ser visualizado no link 
http://www.youtube.com/watch?v=otZNqktJIwE  
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Mediante o entusiasmo dos meus alunos perante a iniciativa e ao elevado número de 
discentes que nela pretendiam participar foi necessário pesquisar, planificar e preparar uma 
vasta gama de experiências. Assim, planeei com os alunos várias experiências e foram 
elaborados os respetivos protocolos experimentais e as explicações científicas dos fenómenos 
observados (no Apêndice H encontram-se alguns dos protocolos elaborados). Algumas das 
experiências realizadas pelos alunos envolviam reagentes caseiros e a sua explicação científica 
era muito simples para poder ser realizada e compreendida por todos.  
Para efetuar algumas das experiências os alunos recorreram aos seus conhecimentos 
de química de 10º e 11º anos. Na figura 55a uma aluna verte uma solução sobressaturada de 
acetato de sódio sobre um cristal de acetato de sódio sólido colocado numa caixa de Petri e na 
figura 55b um aluno mostra a cristalização do acetato de sódio. Neste caso, observou-se uma 
cristalização exotérmica, a partir de uma solução sobressaturada de acetato de sódio. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Para a realização de todas as experiências foi necessária uma vasta pesquisa e alguns 
protocolos foram elaborados com base no espetáculo “Química por tabela” do Centro Ciência 
Fig. 55 – Atividade “Química na Cidade”. Utilização de soluções sobressaturadas de acetato de sódio 
trihidratado: (a) Formação de “estalagmites instantâneas”; (b) Cristalização de uma solução de acetato 
de sódio saturada. 
(a) (b) 
(a) (b) 
Fig. 54 – Atividade “Química na Cidade”: (a) Exterior do Museu Alberto Sampaio; (b) Interior do Museu 
Alberto Sampaio. 
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Viva de Aveiro em colaboração com a Universidade de Aveiro [41]. As atividades denominadas 
“semáforo químico” (figura 56a), “cinco cores numa solução” (figura 56b) e “queimar dinheiro” 
(figura 56c) foram realizadas tendo como base os protocolos dos autores do referido espetáculo.   
 
 
 
 
 
 
 
 
 
A relação escola-comunidade local foi intensa, já que nas sessões realizadas a afluência 
de público ao museu foi elevada. O envolvimento e entusiasmo dos alunos e do público que foi 
ao museu superaram todas as expectativas, uma vez que o feedback dado pelo público foi muito 
positivo e de agrado pela iniciativa. Foi com grande regozijo, dedicação, empenho e sentido de 
responsabilidade que os alunos da ESFH colaboraram nesta atividade, tendo um papel ativo em 
todas as experiências, tornando assim a visita ao museu e à Química na Cidade muito 
interessante e motivadora.  
No sentido de envolver ainda mais os alunos nas comemorações do Ano Internacional 
da Química, solicitei-lhes uma reflexão sobre a importância da Química na sociedade atual ou na 
sua vida quotidiana. Os textos enviados (ver exemplo em Anexo 5) são uma prova de que os 
jovens têm cada vez mais consciência dos diversos aspetos com que esta Ciência contribuiu e 
contribui para o progresso e bem-estar da nossa sociedade. Alguns dos textos enviados pelos 
alunos foram publicados no jornal “Encontro” da ESFH. 
 
3.6. Comemorações do Ano Internacional da Astronomia 2009 (AIA2009) 
 
No âmbito das comemorações do Ano Internacional da Astronomia 2009 foram 
desenvolvidas várias atividades de divulgação na EB 2,3 D. Afonso Henriques. Como delegada 
do grupo disciplinar de Ciências Físico-Químicas promovi uma sessão de Observação Noturna, 
no dia 19 de junho de 2009. Nesta atividade tivemos a colaboração da Sociedade Científica de 
Astronomia do Minho – ORION.  
Fig. 56 – Atividade “Química na Cidade”: (a) Semáforo químico, atividade; (b) “Cinco cores numa solução”; 
(c) Queimar dinheiro. 
(a) (b) (c) 
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Durante, cerca de, três horas, das 21:30 h às 00:30 h, tivemos, ininterruptamente, um 
elevado número de alunos e seus familiares curiosos para observarem, através de telescópio, o 
planeta Saturno e estrelas duplas.  
A par com a Observação Noturna, esteve patente, na biblioteca da escola, uma 
exposição com os trabalhos realizados por alunos de 7º ano de escolaridade. Tentou-se, deste 
modo, valorizar e evidenciar o trabalho realizado pelos alunos e, simultaneamente, partilhar 
conhecimentos de Astronomia com toda a comunidade educativa (figura 57). 
 
 
 
 
 
 
 
 
Com esta atividade tentou-se estimular o interesse dos alunos pela Astronomia, 
promovendo novas formas de aprendizagem e estimulando o espírito de observação utilizando 
instrumentos específicos de observação do Universo. 
Assim, desenvolveu-se uma ação na área da divulgação da Física, proporcionando uma 
abordagem estimulante e inovadora dos conteúdos de Astronomia fora do contexto da sala de 
aula e, simultaneamente, promoveu-se a participação dos pais e encarregados de educação nas 
atividades da escola. 
 
3.7. Concurso “O ambiente é de todos – vamos usar bem a energia”  
 
No ano letivo 2007/2008 fui a coordenadora do projeto da EB 2,3 D. Afonso Henriques, 
desenvolvido no âmbito do concurso “O Ambiente é de Todos – Vamos usar bem a energia”. 
Este concurso foi lançado às escolas dos 2º e 3º ciclos do ensino básico, pela EDP desafiando-
as a darem o seu contributo no combate às alterações climáticas, através da utilização da 
energia de forma mais eficiente. O desafio, sob a forma de concurso, chegou à escola em janeiro 
de 2008 e o projeto foi desenvolvido ao longo do segundo e terceiro períodos.  
Este foi um projeto interdisciplinar tendo nele participado 120 alunos de 8º e 9º anos e 
dois professores de Ciências Físico-Químicas, um de Ciências Naturais e um de Educação 
Fig. 57 – Exposição de trabalhos de alunos de 7º ano no âmbito do AIA 2009. 
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Tecnológica. O projeto apresentado pela escola venceu o 2º Prémio do concurso 2007/2008, no 
valor de 35 000 euros (figura 58), em Anexo 6 encontram-se os certificados relativos ao projeto. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
O desenvolvimento deste projeto teve como preocupação a otimização dos gastos de 
energia em casa e na escola, abordando-se do ponto de vista científico e prático a necessidade 
de poupar energia, a problemática das energias renováveis versus energias não renováveis e as 
transferências e transformações de energia de um sistema para outro.  
  Durante o ano letivo foram realizadas vários debates, sessões de esclarecimento e 
colóquios subordinados aos temas “energias renováveis e não renováveis”, “utilização de 
energias alternativas em Portugal” e “Eficiência Energética na EB 2,3 D. Afonso Henriques”, 
sendo palestrantes o deputado à Assembleia da República, Emídio Guerreiro, o vereador do 
ambiente da Câmara Municipal de Guimarães, Dr. Costa e Silva e o engenheiro do ambiente, 
António Sanfins (figura 59). 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Foi feito um diagnóstico da situação energética da escola ao nível dos edifícios e ao 
nível dos comportamentos.  
Ao longo do desenvolvimento do projeto, os alunos produziram vários materiais de 
sensibilização, tais como: cartazes com medidas para aumentar a eficiência energética em casa 
Fig. 59 – Apresentação do vereador do ambiente da Câmara 
Municipal de Guimarães 
Fig.58 – Cheque no valor do prémio obtido pelo projeto da EB 2, 3 D. 
Afonso Henriques. 
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e na escola; calendários; blocos de notas com slogans para poupar energia; marcadores de 
livros com curiosidades sobre energia e ambiente; avisos para interruptores; arranjos para 
manjericos com slogans para poupar energia e clipes com medidas de eficiência energética. 
Alguns desses materiais podem ser visualizados nas figuras 60 e 61. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Fig. 60 – Avisos colocados junto aos interruptores nas salas de aula. 
Fig. 61– Materiais produzidos no âmbito do projeto “O Ambiente é de todos – vamos usar bem a energia”: (a) Cartaz com 
medidas para aumentar a eficiência energética; (b) cartaz com medidas para poupar energia na biblioteca da escola; (c) 
Arranjos para manjericos; (d) Blocos de notas; (e) Clips energia; (f) Marcadores de livros com curiosidades sobre energia e 
ambiente. 
 
 
 
 
(a) (b) (c) 
(d) (e) (f) 
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Pretendeu-se envolver a comunidade no projeto e fez-se uma auditoria energética à 
casa dos alunos. Para tal foi elaborada uma ficha de identificação dos consumos domésticos de 
energia elétrica, que os alunos levaram para casa e preencheram com os seus familiares 
(Apêndice I). Deste modo, alunos e familiares tomaram consciência do valor aproximado da 
quantidade de energia consumida pelos vários aparelhos elétricos que têm em casa (em kWh) e 
relacionaram essa energia com a potência do aparelho e o tempo de funcionamento do mesmo. 
Posteriormente, os alunos, propuseram medidas para poupar energia em casa e estabeleceram 
prioridades de poupança.  
 No final do ano letivo convidou-se a comunidade escolar a visitar a “barraquinha do 
ambiente”, local de informação e sensibilização da comunidade (figura 62). 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 Nos Apêndices J e L encontram-se, respetivamente, a agenda das atividades realizadas 
e o relatório elaborado no final do projeto. 
 Em termos de efeitos do desenvolvimento do projeto na escola promoveu-se a 
consolidação de novos comportamentos com resultados efetivos de eficiência energética na 
escola e, com o prémio obtido no valor de 35 mil euros, foram implementadas novas medidas de 
melhoria da eficiência energética da escola, nomeadamente no aquecimento de águas, com 
recurso a energias renováveis. 
 
3.8. Laboratório Aberto 
 
No período de 2003 a 2009 dinamizei na EB 2,3 D. Afonso Henriques, a atividade 
“Laboratório Aberto” envolvendo os alunos de 7º, 8º e 9º anos e os professores de Ciências 
Físico-Químicas, destinada aos alunos do 4º ano das escolas do 1º ciclo do Agrupamento.  
Fig. 62 – “Barraquinha do ambiente”: (a) Convite para a comunidade escolar; (b) Alunos com 
materiais alusivos ao projeto. 
visitar a barraquinha do projeto. 
(a) (b) 
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Os alunos assumiram um papel ativo na atividade tornando assim a visita dos mais 
pequenos mais motivadora. Na figura 63 podem observar-se algumas das experiências 
realizadas. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 Para esta atividade foi inevitável a realização de protocolos experimentais com 
explicações simples e claras dos fenómenos físicos e químicos ocorridos. Em cada um deles 
tentou-se utilizar uma linguagem cientificamente correta e adequada ao nível etário dos alunos. 
No Apêndice M encontra-se um dos protocolos elaborados. 
 
3.9. Projeto Parlamento Jovem 2008 na EB 2,3 D. Afonso Henriques 
 
O projeto “Parlamento Jovem” foi coordenado por mim e desenvolvido com os alunos de 
8º ano da EB 2,3 D. Afonso Henriques no ano letivo 2007/2008. Neste ano o projeto foi 
subordinado ao tema “Energias alternativas e preservação do ambiente”. 
No âmbito deste projeto os alunos desenvolveram várias atividades de pesquisa 
relativas à temática das energias renováveis e não renováveis. Posteriormente, foi efetuada a 
divulgação através da dinamização das vitrinas do polivalente da escola. Foi organizado um 
concurso de perguntas e respostas relativas à temática da energia e preservação do ambiente. 
As questões colocadas numa semana, por cada turma, eram respondidas pelos restantes alunos 
na semana seguinte. Um dos cartazes elaborado pelos alunos pode ser visualizado na figura 64. 
 
 
 
 
 
 
Fig. 63 – Atividades do “Laboratório Aberto”: (a) Vulcão caseiro; (b) Pasta dos dentes para elefantes; (c) Latas 
esmagadas. 
(b) (a) (c) 
Fig. 64 – Cartaz com questões relativas à energia e à preservação do ambiente. 
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Com este projeto pretendia-se, também, dar a conhecer a Assembleia da República, o 
significado do mandato parlamentar, as regras do debate parlamentar e o processo de decisão 
do Parlamento, enquanto órgão representativo de todos portugueses. Neste sentido, os alunos 
organizaram-se em listas e elaboraram um programa eleitoral e respetivas medidas de 
recomendação, acompanhadas dos argumentos que as fundamentavam. Foram desenvolvidos 
vários debates entre as turmas, incentivando deste modo as capacidades de argumentação dos 
alunos na defesa das suas ideias. Na sessão escolar os alunos elegeram os seus 
representantes à sessão distrital e aprovaram o projeto de recomendação da escola, que pode 
ser consultado em: 
http://app.parlamento.pt/webjovem2008/basico/projectos_recomendacao/braga/DAfonsoHenriqu
es_PR.pdf.  
Outra atividade desenvolvida no âmbito deste projeto foi a recolha de óleo alimentar 
usado, colaborando com os Bombeiros Voluntários de Guimarães (BVG), que utilizam nos seus 
veículos biodiesel produzido a partir de óleo alimentar usado. Assim, organizou-se uma recolha 
mensal de óleo alimentar usado (figura 65).  
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Fig.65 – Alunos e bombeiros na EB 2,3 D. Afonso Henriques. 
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3.10. Olimpíadas de Química Júnior 
 
Como delegada do grupo disciplinar de Ciências Físico-Químicas na escola EB 2,3 D. 
Afonso Henriques, nos anos letivos 2006/2007, 2007/2008 e 2008/2009, promovi a realização de 
uma prova de apuramento para os alunos no âmbito das Olimpíadas de Química Júnior. Nos 
anos letivos 2006/2007 e 2007/2008 acompanhei os alunos da escola à Universidade do Minho 
em Braga (figura 66). Em Anexo 7 encontra-se o certificado de participação. 
 
 
 
 
 
 
 
 
3.11. Outras atividades desenvolvidas ao longo da atividade profissional 
 
i. Participação nas Olimpíadas de Física 2013 - Etapa Regional / Delegação Norte, 
realizadas no Departamento de Física e Astronomia da FCUP (Anexo 8). 
ii. Desenvolvimento do projeto “Ambiente e Cidadania” no ano letivo 2008/2009. Este 
projeto teve um carácter interdisciplinar que visava estimular o interesse dos alunos pelas 
ciências e pela preservação do ambiente, bem como promover a educação para a cidadania e o 
interesse dos jovens pelo debate de temas atuais relacionados com o ambiente. Este projeto foi 
um dos vencedores na modalidade Ambiente e Cidadania, integrada nas XIV Olimpíadas do 
Ambiente (Anexo 9). Na sequência do prémio atribuído fui convidada a escrever um texto de 
opinião a ser integrado na rubrica “Um autor convidado” no blogue educacional do Zoomarine, 
com publicação no dia 6 de agosto de 2009. Este texto pode ser consultado em 
http://zoomarine.blogdrive.com/archive/?s=um+autor+convidado&o=20. 
iii. Execução do “Presépio Químico” na biblioteca da EB 2,3 D. Afonso Henriques, 
utilizando material de laboratório. 
O Presépio Químico foi realizado, pela primeira vez, no ano letivo 2008/2009 e foi 
concebido com material de laboratório. Foram também preparadas várias soluções aquosas com 
Fig. 66 – Olimpíadas de Química Júnior. Alunos participantes na Olimpíadas de Química Júnior em 
2007 e em 2008 na Universidade do Minho. 
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corantes diferentes para os “figurantes” do presépio. Foram utilizados, ainda, alguns reagentes 
inofensivos para simbolizar o incenso, a mirra e o ouro e a palha d’aço foi utilizada para fazer o 
“cabelo” dos Reis Magos (figura 67). 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
iv. Organização da atividade “A Música e a Física”, no ano letivo 2007/2008, destinada 
aos alunos de 8º ano, em que um professor de acústica e vários alunos da escola de música 
Valentim Moreira de Sá, de Guimarães, vieram à EB 2,3 D. Afonso Henriques, realizar atividades 
de demonstração dos sons produzidos por vários instrumentos musicais (cordas, percussão e 
sopro) e algumas propriedades do som (timbre, altura e intensidade do som) como pode ser 
observado na figura 68. 
 
 
 
 
 
 
 v. Dinamização da atividade denominada “Medição do nível sonoro na EB 2,3 D. Afonso 
Henriques”, no ano letivo 2004/2005. Para a sua realização contamos com a colaboração de 
uma engenheira do ambiente que veio à escola realizar uma palestra sobre o problema do ruído 
e, também, efetuou medições do nível sonoro em vários locais da escola. Na figura 69 encontra-
se o cartaz produzido com os resultados das medições efetuadas, constituindo um alerta para os 
malefícios do ruído e, consequentemente, um contributo para a mudança de alguns 
comportamentos, contribuindo para a melhoria das condições de trabalho de todos. 
Fig. 68 – Atividade “A Música e a Física” 
Fig. 67 – “Presépio químico” na EB 2,3 D. Afonso Henriques. 
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vi. No ano letivo 2005/2006 integrei a equipa da Avaliação Interna da EB 2,3 D. Afonso 
Henriques, sendo responsável pela apresentação e discussão dos resultados escolares. 
vii. No ano letivo 2005/2006 integrei a equipa de acompanhamento do Projeto Educativo 
do Agrupamento de escolas D. Afonso Henriques. 
viii. No ano letivo 2004/2005 participei na elaboração da proposta de Projeto Educativo 
do Agrupamento de escolas D. Afonso Henriques, para o triénio 2005/2008. 
  
Fig. 69 – Cartaz produzido no âmbito da atividade “Medição do nível sonoro”. 
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Capítulo 4 - Ações de formação  
 
No sentido de me atualizar a nível científico, pedagógico e didático procurei sempre, ao 
longo da minha carreira profissional, experiências de formação que estimulassem a mobilização 
e a integração de conhecimentos e proporcionassem o desenvolvimento de novas 
aprendizagens, bem como a atualização e aprofundamento de conhecimentos de Física e de 
Química nas vertentes teórica e prática. Por outro lado, procurei continuamente uma formação 
que me permitisse ter uma atitude reflexiva no sentido da melhoria da qualidade do ensino e das 
aprendizagens. No anexo 9 encontram-se os certificados das ações de formação acreditadas. 
Nos novos programas de Física e Química A dos 10º e 11º anos, em vigor a partir de 
2003/2004, advoga-se o uso de calculadoras gráficas e afirma-se que “…muitas das 
experiências podem ser realizadas com equipamento alternativo, nomeadamente sensores e 
interfaces ligados a computadores ou a calculadoras gráficas”. Assim, é necessária uma 
aprendizagem constante na didática específica da disciplina de Física e Química, implicando o 
conhecimento de técnicas de tratar os conteúdos científicos de acordo com o que preconiza o 
programa. Naturalmente, a utilização destas tecnologias na sala de aula exige o domínio de 
técnicas e de algumas ferramentas tecnológicas que não integraram a minha formação inicial 
como professora de Física e Química. Por isso, é necessário o investimento na formação 
contínua para renovar e melhorar continuamente as minhas práticas.  
Neste sentido, identifiquei as minhas necessidades de formação e frequentei ações 
suscetíveis de ir ao encontro das mesmas tentando sempre efetuar o enquadramento didático 
das atividades realizadas.  
De seguida, apresentam-se algumas das formações realizadas e uma breve reflexão 
sobre as mesmas. 
 
4.1. A exploração dos audiovisuais no processo da aprendizagem no ensino básico e 
secundário. 
 
Esta ação de formação decorreu de 18 de janeiro a 20 de março de 2012. Foi realizada 
em horário pós-laboral na Escola Secundária Francisco de Holanda, na modalidade de oficina de 
formação, sob orientação do professor Alberto Lameiras. A ação teve uma duração de 50 horas 
(25 horas presenciais e 25 horas de trabalho autónomo), a que corresponderam 2 créditos.  
Nesta formação conheci vários programas de computador para edição de filmes e utilizei 
um desses programas (PowerDirector) para editar um filme relativo ao movimento circular 
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uniforme, adaptando-o ao programa de Física e Química de 11º ano e, posteriormente, utilizei-o 
nas aulas, tendo sido um fator de motivação para o estudo deste assunto por parte dos meus 
alunos. 
Esta ação veio ao encontro da minha necessidade de formação para desenvolver 
competências na produção de materiais didáticos digitais no ensino de Física e Química. A este 
propósito considero que a utilização de material audiovisual apresenta potencialidades que 
permitem aumentar significativamente a captação da atenção dos alunos na sala de aula.  
 
4.2. Atividades da sala de aula com calculadora gráfica e sensores, para o 3º ciclo do 
ensino básico e ensino secundário. 
 
Esta formação decorreu de 3 a 24 de setembro de 2011 no Porto, teve a duração de 25 
horas, a que correspondeu 1 crédito e foi dinamizada pelos professores Paulo Simeão de 
Carvalho e Manuel Joaquim Marques da Faculdade de Ciências da Universidade do Porto – 
Departamento de Física e Astronomia.  
A frequência desta formação veio ao encontro das minhas necessidades de melhorar os 
meus conhecimentos e as minhas práticas na utilização de sensores nas atividades práticas de 
sala de aula, bem como a utilização da calculadora gráfica para aquisição de dados e tratamento 
estatístico. Assim, tive oportunidade de aprofundar o domínio de tecnologias laboratoriais mais 
recentes utilizadas no ensino experimental da Física. 
Durante a formação foram realizadas várias atividades experimentais de 10º e 11º anos 
utilizando sensores e máquinas gráficas. No final foi desenvolvida uma atividade experimental 
relativa a conteúdos programáticos do 11º ano de Física e Química A, relacionados com o efeito 
da resistência do ar durante a queda de um corpo, utilizando o software Easydata da máquina de 
calcular gráfica e um sensor de movimento – CBR.  
Assim, a frequência desta formação possibilitou-me uma mudança da minha prática 
docente, permitindo-me uma melhor planificação e preparação das aulas recorrendo a sensores 
e calculadoras gráficas   
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4.3. Quadros Interativos Multimédia no ensino/aprendizagem das Ciências Experimentais 
 
Esta formação decorreu de 2 a 7 de setembro de 2010, na Escola Básica 2/3/Sec. 
Santos Simões, em Guimarães, com o formador Domingos Costa. A presente ação teve a 
duração de 15 horas, a que corresponderam 0,6 créditos.  
A inscrição nesta ação de formação inseriu-se na componente da formação do Plano 
Tecnológico da Educação (PTE) e permitiu-me adquirir competências práticas de exploração 
quadros interativos multimédia (QIM), bem como conhecer metodologias para a adequada 
utilização destes na sala de aula, no sentido de diversificar as experiências de 
ensino/aprendizagem. Considero, no entanto que a utilização dos QIM poderá constituir uma 
mais-valia no processo de ensino-aprendizagem ao nível do ensino básico e não tanto no ensino 
secundário. 
O trabalho efetuado no âmbito desta formação, denominado “Produção e propagação de 
um sinal sonoro” insere-se na Unidade 2 de Física do 11º ano – Comunicação de informação a 
curtas distâncias.  
 
4.4. Ensino Experimental da Física e da Química com o Apoio das Novas Tecnologias 
 
Esta ação de formação decorreu entre 25 de maio e 13 de julho de 2009, na Escola 
Básica 2/3/ Sec. Santos Simões, na modalidade de oficina de formação, orientada pelo professor 
António Bessa. Esta a ação teve a duração de 25 horas presenciais e 25 horas de trabalho 
autónomo, a que corresponderam 2 unidades de crédito.  
Esta formação contribui para o aperfeiçoamento das minhas competências técnicas e 
didáticas no domínio de tecnologias laboratoriais mais recentes utilizadas no ensino experimental 
da Física e da Química, nomeadamente o uso de sensores de aquisição automática de dados e 
a análise e tratamentos dos respetivos resultados. 
Durante a formação foram realizadas várias atividades experimentais com sensores e 
máquina de calcular gráfica, enquadradas nos novos programas do 3º ciclo do ensino básico e 
secundário, relativas ao estudo do movimento de um corpo. Deste modo, adquiri conhecimentos 
técnicos que me permitem criar e tratar resultados experimentais usando sensores de aquisição 
automática de dados, utilizando software informático e calculadoras gráficas. 
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4.5. A Química e o Ambiente – Módulo I 
 
Esta formação decorreu em Braga, em sessões presenciais, nos dias 17 e 24 de outubro 
e 17 e 14 de novembro de 2009, num total de 25 horas correspondente a 1 crédito. Foi 
dinamizada pelos professores do Departamento de Química da Escola de Ciências da 
Universidade do Minho, Michael Smith, Maurício Fonseca, Manuela Silva e Gabriela Botelho.  
Nesta formação foram abordados vários conteúdos da área da Química e do Ambiente, 
designadamente, “Química na atmosfera”, “Degradação e efeitos ambientais de plásticos”, 
“Energia portátil e o ambiente” e “A água e o ambiente”.  
A participação nesta ação de formação permitiu-me atualizar e alargar os meus 
conhecimentos em temas lecionados no 10º, 11º e 12º anos de escolaridade de Química. O 
impacto desta ação no ensino-aprendizagem foi pertinente, pois foram mobilizados 
conhecimentos adquiridos e/ou atualizados na melhoria do meu desempenho profissional. 
Assim, considero que a frequência da ação de formação permitiu-me renovar e melhorar as 
minhas práticas.  
 
4.6. A utilização das TIC nos processos de Ensino/Aprendizagem  
 
Esta ação de formação decorreu de 18 de janeiro a 15 de março de 2007. Foi realizada 
em horário pós-laboral, na modalidade de oficina de formação, sob orientação dos formadores 
Rui Afonso e António Sousa. A formação teve uma duração de 50 horas (25 horas presenciais e 
25 horas de trabalho autónomo), a que corresponderam duas unidades de crédito.  
Nesta formação conheci a ferramenta “Plataforma Moodle” e com ela criei a “minha 
disciplina” com diversos conteúdos e atividades para os meus alunos, estabelecendo vários 
fóruns de discussão sobre determinados temas. Deste modo, os alunos do grupo turma puderam 
esclarecer as suas dúvidas e desenvolver a sua compreensão relativamente a vários temas. 
Na sequência desta formação, todos os anos, utilizo esta ferramenta de trabalho para 
contacto permanente com os meus alunos, criando na plataforma Moodle da escola uma 
disciplina onde inscrevo todos os meus alunos e que me permite chegar aos mesmos fora do 
espaço da aula. Nesta plataforma coloco os testes, fichas de trabalho e respetivas propostas de 
resolução, filmes, frases de físicos e químicos, animações de Física e de Química, pretendendo 
que esta ferramenta seja uma ajuda para os alunos de forma a orientá-los relativamente aos 
objetivos da disciplina e na preparação para o exame nacional.  
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4.7. Atividades laboratoriais no ensino das ciências: problemas e perspetivas 
 
Esta ação de formação decorreu de 27 de outubro de 2007 a 5 de janeiro de 2008, 
orientada pelos formadores Laurinda Leite e Luís Dourado do Instituto de Educação e Psicologia 
da Universidade do Minho. Este curso de formação teve a duração de 25 h a que correspondeu 
um crédito.  
Nos novos programas de Física e Química a realização de atividades laboratoriais é 
encarada como uma componente essencial e fundamental para a formação dos alunos em 
ciências, em particular, no domínio da Química e da Física. Esta formação permitiu-me analisar e 
refletir sobre vários materiais didáticos existentes relativos às atividades laboratoriais nas aulas 
de Física e Química e, simultaneamente, reestruturar materiais didáticos associados à 
implementação de atividades laboratoriais. 
 
4.8. A cozinha cientista 
 
Esta formação, na modalidade de oficina de formação, decorreu entre 27 de abril e 7 de 
julho de 2006 na Escola Secundária de Vizela, sendo formador Luís Lehman Araújo, tendo a 
duração de 70 horas (35 horas presenciais e 35 horas de trabalho autónomo) a que 
corresponderam 2,8 créditos.  
Esta formação era constituída por uma componente teórica que se expunham os 
conceitos físicos e químicos que estão ligados à preparação dos alimentos na cozinha e, 
posteriormente, uma componente prática. Assim, foi efetuada uma seleção, definição e 
preparação das atividades experimentais a desenvolver ao longo das sessões presenciais e não 
presenciais da ação de formação. Posteriormente, foram desenvolvidas atividades práticas com 
fundamentação e discussão teórico-prática dos fenómenos observados durante a realização das 
atividades.  
 
4.9. Projeto curricular de turma 
 
Foram realizadas duas ações de formação denominadas Projeto Curricular de Turma 
(PCT), em dois anos consecutivos, sob orientação das formadoras Luísa Alonso, Isabel Viana e 
Isabel Candeias da Silva. As duas formações decorreram na EB 2,3 D. Afonso Henriques, tendo 
sequência temporal e de conteúdos. A primeira formação, na modalidade de oficina de formação, 
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teve a duração de 30 horas (15 horas presenciais e 15 horas de trabalho autónomo), a que 
corresponderam 1,2 unidades de crédito e decorreu entre 27 de janeiro de 2004 e 25 de maio de 
2004. A segunda formação, na modalidade de projeto de formação, com a duração total de 90 
horas, 30 das quais foram a sessões presenciais conjuntas, decorreu entre 5 de janeiro e 22 de 
junho de 2005, a que corresponderam 3,6 unidades de crédito.   
 Estas duas ações de formação surgiram na sequência da reorganização curricular do 
ensino básico, em que as escolas tiveram de construir um PCT para cada turma. A primeira 
formação permitiu-me aprender a construir um PCT de acordo com as orientações da 
reorganização curricular, promoveu a elaboração de documentos de apoio à construção do PCT 
e criou condições para a troca e reflexão conjunta de experiências e de metodologias e materiais 
didáticos. No segundo momento de formação, as formadoras acompanharam o desenvolvimento 
do PCT, durante todo o ano letivo, numa turma de 8º ano. 
 
4.10. INTERNET e HTML na construção de documentos didáticos 
 
Esta ação de formação decorreu entre 8 de outubro e 21 de novembro de 2002, sob 
orientação dos professores Manuela Cibrão e Cândido Leite, com a duração de 35 horas a 
que corresponderam 1,4 créditos.  
 
4.11. Primeiros passos do educador/professor com o word  
 
Esta formação decorreu entre 3 de julho e 14 de julho de 2000, sob orientação do 
professor Carlos Santos, com a duração de 25 horas a que correspondeu 1 crédito.  
 
Considero que a frequência de estas ações de formação foram um investimento no 
sentido de renovar e melhorar continuamente a minha atividade docente e as mais-valias obtidas 
foram, obviamente, incorporadas na minha prática letiva e não letiva, tendo contribuído para o 
meu desenvolvimento profissional e, consequentemente, para um melhor desempenho 
profissional. Por outro lado, as várias formações permitiram-me a troca de experiências e a 
partilha de conhecimentos com outros professores constituindo assim espaços de formação 
mútua contribuindo também para uma melhoria profissional. 
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Por último, não posso deixar de considerar que a formação contínua de professores 
deve ocorrer nas instituições que tenham condições para a realizar com as exigências de 
qualidade que ela requer, contribuindo efetivamente para o desenvolvimento profissional dos 
professores e, consequentemente, para um ensino da Física e da Química de qualidade. 
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Capítulo 5 - Conclusões 
   
A elaboração deste relatório constituiu um excelente momento de formação e 
desenvolvimento de competências no âmbito da minha atividade profissional e, 
simultaneamente, permitiu-me efetuar uma reflexão sobre a minha atividade profissional ao 
longo da minha prática docente.  
O trabalho realizado constituiu um importante contributo para a melhoria das minhas 
capacidades para efetuar a interligação de alguns temas de Física e de Química e de os abordar 
de forma complementar, uma vez que se constata que algumas matérias são abordadas nos 
programas de Física e de Química A sem qualquer ligação. Assim, procurou-se efetuar uma 
abordagem transversal de algumas propriedades da água, contrariando a falta de 
transversalidade que existe, por vezes, nos programas de Física e Química A do 10º e 11º anos.  
Por outro lado, a revisão da literatura realizada para a elaboração deste relatório 
proporcionou-me uma atualização e aprofundamento de conhecimentos em áreas científicas de 
Física e de Química. 
Com a realização do presente trabalho procurou-se também a contextualização de 
alguns conceitos de química, nomeadamente no domínio do ácido-base e da solubilidade, 
recorrendo a soluções aquosas naturais como a água do mar ou a água da chuva. Deste modo, 
e de forma particular, a atividade laboratorial desenvolvida com os alunos de 11º ano, A.L. 2.1 – 
ácido ou base: uma classificação de algumas soluções aquosas - em que se analisou o carácter 
químico de várias amostras de água, revelou-se uma oportunidade para um ensino 
contextualizado, onde os alunos exploraram os conceitos científicos de uma forma próxima, 
adequada e fácil, o que suscitou grande curiosidade e motivação.  
A concretização do presente relatório materializa a necessária formação contínua de um 
professor, no sentido deste conceber aulas e materiais de ensino apelativos e eficazes. Do 
mesmo modo, constituiu um contributo para as indispensáveis especializações exigidas ao 
professor, nomeadamente, em conhecimentos científicos, bem como conhecimentos e 
competências de natureza educacional.  
 Todas as atividades levadas a cabo ao longo destes anos de atividade docente tiveram 
como objetivo promover o sucesso académico dos alunos e, simultaneamente, o seu 
desenvolvimento pessoal, enquanto cidadãos ativos e intervenientes. Neste sentido, o 
desenvolvimento de projetos com os alunos teve particular importância, constituindo, também, 
uma forma privilegiada de contextualizar conceitos de física e/ou química.  
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A realização do presente relatório exigiu um árduo e complexo trabalho que se traduziu 
numa sobrecarga de tarefas diárias a desenvolver. No entanto, foi com grande entusiasmo, 
interesse e motivação que todo o trabalho foi desenvolvido, tendo sido realizado com empenho e 
dedicação aliada à experiência e às capacidades adquiridas ao longo dos anos. 
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Apêndice A – Guião para a realização da A.L. 2.1 
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Física e Química A                    11º Ano 
 
A.L. 2.1. – Ácido ou base: uma classificação de algumas soluções aquosas [4, 27, 42]  
 
Questão-problema:  
 Será que a água que se bebe, seja água da torneira ou água de mesa engarrafada, 
apresenta sempre o mesmo valor de pH? 
 Como avaliar o pH de uma solução aquosa? 
 Será que o pH de uma água varia com a temperatura? 
 
Objetivos 
- Analisar a acidez ou a basicidade de várias amostras de água.  
- Determinar o pH de várias águas por diferentes métodos à temperatura ambiente. 
- Comparar os resultados obtidos pelos diferentes processos de medição da acidez/alcalinidade 
de uma água. 
- Comparar o valor do pH medido com o apresentado no rótulo de uma água engarrafada. 
- Verificar a variação do valor do pH com a alteração da temperatura. 
- Interpretar a variação do valor do pH provocada pela alteração da temperatura com base na 
autoionização da água e no Princípio de Le Chatelier.  
- Relacionar a natureza ácida ou básica da água analisada com características geológicas da 
região de captação. 
 
Introdução 
Na caracterização de águas o pH é um dos parâmetros mais importantes. Para 
classificar uma água ou qualquer solução aquosa em ácida, neutra ou alcalina pode-se recorrer 
a processos qualitativos e a processos quantitativos. Neste trabalho laboratorial utilizam-se 
várias técnicas para avaliar a acidez ou basicidade de várias amostras de água. Recorre-se, ao 
uso de indicadores de ácido-base em solução ou indicadores em papel e o equipamento 
eletrónico medidor de pH. 
Os indicadores de ácido-base são substâncias que mudam de cor conforme a 
acidez/basicidade do meio. No entanto, a mudança de cor não é abrupta, existindo uma zona 
para a qual a cor é correspondente à mistura das duas cores correspondentes a forma acídica e 
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alcalina. Esta zona é denominada zona de viragem do indicador. O indicador em solução mais 
indicado para determinar o pH de uma água é o azul de bromotimol, cuja zona de viragem está 
compreendida entre 6,0 – 7,6. Em soluções ácidas o indicador apresenta cor amarela, em meio 
alcalino apresenta cor azul e na zona de viragem apresenta cor verde. Este processo de avaliar 
a acidez ou basicidade de uma solução aquosa permite obter apenas uma informação qualitativa 
e representa o método mais antigo, mas menos preciso para determinar o pH de uma amostra. A 
utilização do papel indicador de ácido-base é um método que permite obter uma informação 
aproximada do pH da solução. No entanto, o processo que permite uma medição mais rigorosa é 
aquele em que se utiliza um medidor de pH eletrónico ou um sensor de pH. 
 
Material 
- Frascos para recolha de água (com tampa) 
- Papel absorvente 
- Medidor de pH eletrónico 
- Placa de aquecimento com agitador magnético 
- Papel indicador de pH (universal) 
- Indicador em solução: azul de bromotimol  
- Gobelés para lavagem do medidor de pH 
- Suporte para tubos de ensaio 
- Tubos de ensaio  
- Termómetro  
- Frigorífico 
- Amostras de água 
Água de consumo doméstico 
Água destilada 
Água mineral natural (engarrafada) 
Água de um poço 
Água de riacho 
Água do mar 
Água da chuva 
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Procedimento 
Cada grupo de trabalho faz a análise de duas amostras de água.  
Como o pH depende da temperatura, quando se mede o pH deve registar-se o valor da 
temperatura da solução. 
1. Utilizar o indicador azul de bromotimol para avaliar o caracter ácido ou básico das amostras de 
água. 
2. Utilizar o papel indicador para determinar o pH aproximado das águas em estudo. 
3. Medir o pH das amostras de água em estudo com o medidor de pH eletrónico. 
 
Registo de resultados 
 
Amostra 
Cor indicador 
azul de 
bromotimol 
pH a …ºC  
 
Caráter químico Papel 
indicador 
universal 
Medidor 
eletrónico 
Água destilada 110     
Água destilada 2     
Água da torneira     
Água mineral 1 (água de mesa)     
Água mineral 2 (água de mesa)     
Água de um poço     
Água de riacho     
Água do mar     
Água da chuva     
Outra…     
 
Nota: Não esquecer de indicar a incerteza do instrumento de medição e de atender aos 
algarismos significativos. 
 
Conclusões/ Análise de resultados 
 
 
 
                                                          
10 A água destilada 1, após a sua obtenção, deverá ser colocada imediatamente em recipiente fechado para se evitar o contacto com o dióxido 
de carbono; a outra amostra (água destilada 2) deverá ser deixada em contacto com a atmosfera durante uma semana. 
 
Tabela 1 – Valor do pH de várias amostras de águas e caráter ácido ou básico da solução aquosa. 
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Influência da temperatura 
- Para efetuar medições de temperatura acima da temperatura ambiente deverá ligar a placa de 
aquecimento, com agitação magnética, até que a solução atinja a temperatura desejada. 
 - Para efetuar medições de temperatura abaixo da temperatura ambiente deverá colocar as 
soluções a analisar no frigorífico. 
 
 
Amostra 
pH das amostras de água usando 
medidor eletrónico Caráter químico 
5 ºC 20 ºC 40 ºC 
Água destilada 1     
Água destilada 2     
Água da torneira     
Água mineral 1     
Água mineral 2     
Água de um poço     
Água de um riacho     
Água do mar     
Água da chuva     
 
Conclusões/ Análise de resultados 
 
Questões pós-laboratoriais 
1. De todas as águas destinadas a consumo humano que foram analisadas, qual é a mais 
adequada para uma pessoa com excesso de acidez no estômago? 
2. Como varia o pH da água com a temperatura? 
3. Explique, com base na autoionização da água e no Princípio de Le Chatelier, que um aumento 
de temperatura provoca uma variação do pH, mas não altera o caráter químico (ácido, básico ou 
neutro) da solução. 
4. Determine a concentração de iões hidrónio em cada uma das amostras de água estudadas, à 
temperatura de 20 ºC.  
5. Construa uma tabela com o valor do pH de cada amostra de água e a respetiva concentração 
de iões hidrónio, à temperatura considerada na questão anterior.  
 
 
 
 
Tabela 2 – Valor do pH de várias amostras de águas a diferentes temperaturas 
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Trabalho suplementar 
1. Medir o pH de uma solução aquosa de ácido clorídrico. 
2. Diluir a solução de um fator 10 (não esquecer que o ácido deve ser adicionado à água e não o 
contrário). 
3. Medir o pH da solução diluída. 
4. Compare os valores de pH das duas soluções aquosas de ácido clorídrico. 
5. Relacione os valores obtidos na pergunta anterior com o fator de diluição. 
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Apêndice B – Guião para a realização da A.L. 2.2 
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Física e Química A                    11º Ano 
 
A.L. 2.2. – Chuva “normal” e chuva ácida [27] 
 
Questão-problema:  
 Por que é que a água da chuva tem pH menor do que 7? 
 Por que é que a chuva pode ter diferente acidez? 
 
Introdução 
A água da chuva é ligeiramente ácida devido à presença de dióxido de carbono na 
atmosfera e apresenta um pH cerca de 5,6. Esta acidificação da água da chuva é natural e deve-
se à dissolução na água do dióxido de carbono presente na atmosfera, originando um ácido 
fraco – ácido carbónico.  
Contudo, o pH da água da chuva pode atingir valores inferiores (pH < 5,6), constituindo 
as chamadas chuvas ácidas. A formação das chuvas ácidas resulta sobretudo da reação da 
água com os óxidos de nitrogénio (NOx) e de enxofre (SOx) existentes na atmosfera, que podem 
resultar de atividades naturais ou antropogénicas. Destas reações resultam ácidos fortes como o 
ácido nítrico e o ácido sulfúrico. 
Neste trabalho laboratorial pretende-se fazer uma simulação da acidificação da água 
provocada pela dissolução de gases como o dióxido de carbono e o dióxido de enxofre e, por 
isso, é necessário produzir laboratorialmente esses gases através de uma montagem 
semelhante à da figura 1.  
  
 
 
 
 
 
 
 
 
Fig. 1 – Montagem para produção de CO2. 
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Objetivos 
- Definir chuva ácida. 
- Verificar a variação do pH da água quando se faz borbulhar dióxido de carbono numa água. 
- Interpretar, qualitativamente, a acidificação de uma água, ou de uma solução aquosa, 
provocada pela reação do dióxido de carbono explicitando as correspondentes equações 
químicas; 
- Verificar a variação do pH da água quando se faz borbulhar dióxido de enxofre numa água. 
- Interpretar a formação de chuvas ácidas a partir da reação com óxidos de enxofre (SO2 e SO3), 
explicitando as correspondentes equações químicas; 
 
 Questões pré-laboratoriais 
 
Indique, para cada um dos reagentes que irá utilizar nesta atividade laboratorial, bem como, para 
os gases produzidos, as medidas de segurança que deverá ter em conta. 
 
Material 
- 3 gobelés de forma alta 
- Tubo de vidro ou palhinha 
- Medidor de pH eletrónico 
- Indicador azul de Bromotimol 
- 2 balões de tubuladura lateral (ou kitasato) com rolha  
- Borracha de ligação 
- 2 tubos de carga 
-2 pipetas de 25 mL  
- Placa com agitação magnética e barra magnética. 
 
Reagentes 
- Água destilada 
- Carbonato de cálcio em pó (ou em pedra-calcário) 
- Ácido clorídrico (1,0 mol dm-3) 
- Sulfito de sódio 
- Ácido sulfúrico (2,0 mol dm-3) 
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Procedimento 
Nota: Metade dos alunos do turno deverá investigar os efeitos da dissolução do dióxido de 
carbono em água, enquanto a outra metade deverá investigar os efeitos da dissolução do dióxido 
de enxofre. 
 
 
1 - Colocar 20 mL de água destilada num gobelé. 
2 - Medir o valor do pH da água. 
3 - Colocar a palhinha (ou um tubo de vidro) no gobelé e pedir a um aluno para expirar 
suavemente várias vezes para a palhinha (ou para o tubo) pelo menos durante 1 min. 
4 - Medir novamente o pH da amostra. 
5 - Colocar 20 mL de água em dois gobelés e algumas gotas de indicador azul de bromotimol. 
6 - Repetir o procedimento 3. 
7 - Observar a mudança de cor do indicador. 
8 - Introduzir 3 g de carbonato de cálcio no tubo de tubuladura lateral (ou no kitasato) e tapar 
com uma rolha com um funil de carga. 
9 - Deitar água destilada num gobelé e algumas gotas de indicador azul de bromotimol. 
10 - Introduzir no gobelé o tubo de vidro ligado à borracha de ligação e esta à tubuladura lateral 
do balão, para fazer borbulhar o CO2 na água (figura 1). 
11 - Introduzir 5 mL de ácido clorídrico no funil de carga. 
12 - Adicionar o volume de ácido clorídrico e medir o pH da água com um medidor de pH. Fechar 
a torneira para não deixar escapar os gases. 
13- Repetir os passos 11 e 12 duas vezes. 
 
Registo de resultados 
 
 Inicial Após adição de CO2 (expiração) 
pH 
  
Cor do indicador azul de 
bromotimol 
  
 
 
 
Situação 1 – Variação do pH da água com a adição de dióxido de carbono 
Tabela 1 – Valor do pH da água antes e após adição de dióxido de carbono.  
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 Inicial Após adição de HC (volume total de 
ácido adicionado/mL) 
pH 
 
 
5  10  15  
   
Cor do indicador azul de 
bromotimol 
  
 
 
 
Nota: realizar este trabalho na hotte 
1 - Introduzir 3 g de Na2SO3 no tubo de tubuladura lateral (ou no kitasato) e tapar com uma rolha 
com um funil de carga. 
2 - Deitar água destilada num gobelé e medir o pH da água. 
3 - Deitar algumas gotas de indicador azul de bromotimol. 
4 - Introduzir no gobelé o tubo de vidro ligado à borracha de ligação e esta à tubuladura lateral 
do balão, para fazer borbulhar o SO2 na água. 
5 - Introduzir 5 mL de ácido sulfúrico no funil de carga. 
6 - Adicionar o volume de ácido sulfúrico e medir o pH da água com um medidor de pH. Fechar a 
torneira para não deixar escapar os gases. 
7 - Repetir os passos 5 e 6 duas vezes. 
 
Registo de resultados 
 
 Inicial Após adição de H2SO4 (volume total 
de ácido adicionado/mL) 
pH 
 
 
5 10  15 
   
Cor do indicador azul de 
bromotimol 
  
 
Conclusão/ análise de resultados 
 
 
 
 
Situação 2 – Variação do pH da água com a adição de dióxido de enxofre 
Tabela 3 – Valor do pH da água após adições de ácido e respetiva formação de SO2.  
Tabela 2 – Valor do pH da água após as sucessivas adições de ácido e respetiva formação de dióxido de 
carbono. 
Dissolução de dióxido de carbono na água destilada 
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Questões pós-laboratoriais 
1. Escreva as equações químicas que traduzem a acidificação natural da água da chuva.  
 
2. Escreva as equações químicas que traduzem a acidificação da água da chuva, provocada 
pela dissolução dos óxidos de enxofre. 
3. Escreva as equações correspondentes às reações químicas realizadas para produzir CO2, 
SO2. 
4. Em que condições a água destilada tem, a 25 ºC, pH igual a 7? 
5. O que acontece à água destilada se estiver exposta à atmosfera? 
6. Por que é que as chuvas ácidas têm pH menor do que 5,6? 
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Apêndice C – Diapositivos de apresentação do projeto “Não fiques em standby!” 
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Apêndice D – Diapositivos do jogo interativo realizado no âmbito do projeto “Não 
fiques em standby!” 
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Apêndice E – 1ª Prova do concurso “Se eu fosse… cientista!”: Carta aos pais 
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Paris, 27 de Maio de 1930 
Queridos pais, 
As saudades já apertam. Na verdade, desde que fui para Genebra que a minha vida 
tem sido uma azáfama e pouco tempo tenho para vos escrever. Descuido da minha parte, 
admito, mas penso que o compreenderão. 
Como sabeis, o meu estágio no Instituto de Rádio de Genebra chegou ao seu término. 
Desde então, têm surgido inúmeras oportunidades para progredir neste mundo tão fascinante, 
misterioso e desafiador que é a Física Nuclear. Uma delas foi ter sido convidado para fazer o 
Doutoramento com a tão prestigiada cientista Madame Curie, professora da Universidade de 
Sorbonne. É por essa razão que me encontro neste momento a caminho de Paris, rumo ao que 
tenho a certeza que será uma experiência extremamente enriquecedora!  
Ao longo desta viagem tenho reflectido sobre o meu percurso até aqui e tenho-me 
interrogado sobre as razões que estiveram na origem desta minha escolha de vida. Foi 
necessário desenterrar memórias longínquas e virar do avesso cerca de vinte e cinco anos de 
uma vida, mas julgo ter chegado à raiz da questão. 
Tudo começou nos meus últimos anos de Liceu. Num desses dias, fomos presenteados 
com uma palestra de Jean Perrin, que me marcou especialmente pela clareza com que nos 
apresentou os seus trabalhos de investigador tão complexos, mas realizados com aparelhos 
simplicíssimos. Recordo-me de chegar a casa deslumbrado com uma das descobertas deste 
investigador, que foi capaz de avaliar a massa de hidrogénio em 
1,5/1000000000000000000000000, o que despertou muitas gargalhadas no auditório que, tal 
como eu, estava habituado a escrever 1,5/1024. Não é esta uma imagem tão marcante?! Como 
seria possível avaliar a massa de um átomo tão pequeno que nem conseguimos ter uma 
percepção da sua dimensão? Fiquei completamente assombrado com tão poderosa realidade! 
Querido pai, não sei se lembra, mas cheguei a partilhar com o senhor o entusiasmo que 
despertou em mim esta descoberta. Sinto que esta particularidade foi marcante para mim, 
pois foi a luz que surgiu no momento certo e que me guiou no sentido de fazer a mais 
importante escolha da minha vida. 
Dado o passo mais importante, a escolha do meu futuro, faltava agora trabalhar para 
tornar, o que até ao momento era apenas um sonho, numa realidade. Foi quando entrei na 
Faculdade de Ciências da Universidade de Lisboa. Aí cada dia não era apenas mais um dia, mas 
sim um passo que dava na construção do meu futuro. De seguida, exerci funções de assistente 
na universidade, o que como tudo o resto me ajudou a crescer. 
Após esta etapa, chegou a hora de embarcar numa experiência com projecção 
internacional: o meu estágio em Genebra. Apesar de saber que seria fantástico a nível 
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profissional, não foi fácil deixar-vos. Não estava habituado a ser completamente 
independente. Por isso, os primeiros tempos fora de Portugal foram extremamente 
complicados, pois não só sentia a falta da palavra reconfortante da mãe como também dos 
sábios conselhos do pai. Contudo, foi um esforço que foi recompensado, dado que aprendi 
imenso.  
Agora, prestes a iniciar uma nova etapa da minha vida profissional, trabalhando, em 
Paris, no Laboratório Curie, estou bastante entusiasmado com o que creio ser uma experiência 
deveras gratificante.  
Queridos pais, despeço-me, com algum sentimento de amargura devido a esta 
distância que nos separa e com ávidos desejos de vos ver em breve. Peço que me escrevam, 
pois tentarei fazer o mesmo sempre que a vida mo permita. 
       Com amor, do vosso filho 
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Apêndice F – Imagens do vídeo realizado para a 2ª Prova do concurso “Se eu 
fosse… cientista!”: A angústia do cientista perante a investigação 
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Apêndice G – Imagens do vídeo realizado para a 3ª Prova do concurso “Se eu 
fosse… cientista!”: Momentos de glória 
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Apêndice H – Protocolos elaborados no âmbito da atividade “Química na Cidade” 
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Procedimento: 
 Colocar a proveta dentro do tabuleiro e em cima do 
papel de alumínio 
 Deitar um pouco de água oxigenada na proveta (até 
cerca de 50 mL); 
 Juntar o detergente da loiça, para fazer mais efeito; 
 Com a vareta espalhar um pouco de corante pelas 
paredes da proveta; 
 Dissolver uma colher de sopa de fermento de padeiro em duas colheres de 
água morna; 
 Juntar à mistura de água oxigenada e detergente e observar. 
 
Explicação: 
A água oxigenada decompõe-se espontaneamente em água e oxigénio. O 
fermento de padeiro é um catalisador que vai fazer acelerar a velocidade de 
decomposição da água oxigenada, libertando-se rapidamente o oxigénio que, 
juntamente com a espuma, tem este efeito.  
 
 
PASTA DOS DENTES PARA ELEFANTES 
Grupo disciplinar de Física e Química 
Visite-nos em: http://www.wix.com/subdepartamentofq/quimicanacidade  
Contactos: químicanacidade@gmail.com  
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ESTALAGMITES INSTANTÂNEAS 
Procedimento: 
 Colocar um cristal de acetato de sódio numa cápsula de 
petri;  
 Verter sobre o cristal, pouco a pouco (em fio), a solução 
supersaturada de acetato de sódio, que deve estar à 
temperatura ambiente. 
 Observar a formação de estalagmites instantâneas e 
observar a alteração de temperatura. 
Explicação: 
Observou-se uma cristalização exotérmica, a partir de uma solução supersaturada 
de acetato de sódio. 
Quando se adiciona um cristal de um sal a uma solução supersaturada desse sal, 
ocorre a sua cristalização. 
Como funcionam os sacos térmicos? 
A cristalização do acetato de sódio é um processo altamente exotérmico, que 
encontra uma aplicação em compressas instantâneas quentes (sacos térmicos), 
constituídas por um saco plástico selado contendo uma solução supersaturada de 
acetato de sódio em água e um pequeno disco metálico. Comprimindo-se o disco 
metálico, provoca-se a cristalização do acetato de sódio com consequente 
libertação de calor. Estas compressas são reutilizáveis e para que o acetato de 
sódio cristalizado dissolva de novo é necessário aquecer o saco em água a ferver 
(não utilizar micro-ondas).  
 
Grupo disciplinar de Física e Química 
Visite-nos em: http://www.wix.com/subdepartamentofq/quimicanacidade  
Contactos: químicanacidade@gmail.com  
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Apêndice I – Ficha de estimativa de consumos de energia elétrica elaborada no 
âmbito do projeto “O Ambiente é de todos – vamos usar bem a energia” 
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FICHA DE IDENTIFICAÇÃO DE CONSUMOS DE ENERGIA ELÉCTRICA 
Com a ajuda de familiares preencha a tabela seguinte onde estão registados alguns aparelhos que 
consomem energia eléctrica em casa… 
1- Registar na coluna 2 o valor da potência dos aparelhos referidos na coluna 1. A potência é lida 
no próprio aparelho ou então no livro de instruções. 
2- Procurar saber quantas horas eles funcionam por dia/ mês (x30). Registar na coluna 3. 
3- Calcular o valor da energia eléctrica média consumida por mês (em kWh). Registar em 4. 
4- Sabendo o preço do kWh, calcular o custo da energia calculada anteriormente. Registar em 5. 
5- Comparar o custo total de energia que obteve com a factura de electricidade da sua casa. 
6- Tirar conclusões e propor medidas: por exemplo, quais os aparelhos que mais consomem 
energia, que medidas tomar para reduzir o consumo de energia, etc. 
1 
Aparelho 
2 
Potência 
(kW) 
3 
Nº horas funcionamento 
dia/ mês (x30) 
4 
Energia média 
consumida (kWh) 
       
5 
Custo ao fim do 
mês 
Frigorífico     
Máquina lavar roupa     
Máquina loiça     
Aspirador     
Secador cabelo     
Forno     
Aquecedor     
Ferro de engomar     
Torradeira     
Televisão     
Computador     
Computador portátil     
Micro-ondas     
Receptor televisão por cabo      
TOTAL  
 BOM TRABALHO! 
POUPE ENERGIA. O AMBIENTE AGRADECE. 
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Apêndice J – Agenda das atividades realizadas no desenvolvimento do projeto “O 
Ambiente é de todos – vamos usar bem a energia”  
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 Data Actividade Descrição Recursos Promotores Destinatários 
2
º
 P
e
r
ío
d
o
 
Janeiro 
Debates sobre 
o tema 
“Energias 
Alternativas e 
Preservação 
do Ambiente” 
Palestas: 
- Fontes de 
energia 
renováveis e 
não 
renováveis; 
- Eficiência 
energética na 
nossa escola 
 
O deputado da Assembleia da 
República, Emídio Guerreiro e o 
vereador do ambiente da Câmara 
Municipal de Guimarães, Armindo 
Costa e Silva, virão à escola 
debater o tema das energias 
alternativas e a preservação do 
meio ambiente com os alunos. 
Um engenheiro químico com 
especialização nas áreas da 
energia e do ambiente, virá à 
escola realizar as várias palestras 
- Deputado 
Emídio 
Guerreiro 
- Vereador do 
Ambiente da 
Câmara 
Municipal de 
Guimarães 
- Eng. António 
Sanfins 
- Biblioteca 
- Projector  
- Computador 
 
- Professoras: 
Alexandra 
Pereira; Helena 
Matos, Teresa 
Rocha e Isabel 
Duarte. 
 
 
Alunos do 8º 
ano 
Ao longo 
do período 
 
 
Criação de 
avisos para 
que se 
apaguem as 
luzes antes de 
sair das salas 
 
Alunos do 8º ano elaborarão 
avisos que serão colocados junto 
aos interruptores para que haja 
sempre o cuidado de apagar as 
luzes ao sair das salas. 
- Cartolina 
- Tintas 
- Pincéis 
- Marcadores 
- Computador 
- Professoras: 
Alexandra 
Pereira; Anabela 
Faria, Helena 
Matos e Isabel 
Duarte. 
Comunidade 
escolar 
Realização de 
inquéritos  
 
 Os alunos de 8º ano realizarão 
inquéritos sobre os hábitos da 
comunidade escolar em relação ao 
consumo de energia. 
 Os alunos de 8º e 9º anos levarão 
para casa uma ficha para os 
familiares fazerem uma estimativa 
dos gastos de energia de cada 
electrodoméstico 
- Computador 
- Impressora 
- Fotocópias  
- Papel 
reciclado 
- Ficha para 
estimar a 
conta de 
electricidade 
em casa 
- Professoras: 
Alexandra 
Pereira, Helena 
Matos e Isabel 
Duarte  
 
Toda a 
Comunidade  
 
 
Análise dos 
inquéritos e 
divulgação dos 
resultados.  
 
Os alunos de 8º e 9º efectuarão a 
análise dos inquéritos. 
Posteriormente, será feita a 
divulgação dos resultados 
 
- Computador 
-Impressora 
- Professoras: 
Alexandra 
Pereira, Helena 
Matos, Isabel 
Duarte 
- Alunos do 8º 
ano. 
Toda a 
comunidade  
Elaboração de 
folhetos 
informativos 
sobre 
eficiência 
energética em 
casa e na 
Os alunos propõem medidas para 
poupar energia na escola e em 
casa. 
Os alunos elaborarão folhetos 
informativo sobre eficiência 
energética em casa e na escola, a 
distribuir pela população com o 
- Computador  
- Impressora 
- Internet 
- Livros 
- Professoras: 
Anabela Faria, 
Alexandra 
Pereira, Helena 
Matos, Isabel 
Duarte, Ondina 
Toda a 
comunidade 
escolar 
e familiares 
dos alunos 
Agenda de Actividades 
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escola objectivo de ajudar a modificar 
alguns hábitos e comportamentos; 
Oliveira  
- Alunos do 8º 
ano. 
 
Elaboração de 
cartazes 
informativos 
sobre 
eficiência 
energética na 
escola 
Os alunos elaboram cartazes com 
algumas medidas de eficiência 
energética para vários locais da 
escola: 
- biblioteca; 
- sala de professores 
- cozinha e bar  
- sala de informática 
- ginásio 
- Computador  
- Impressora 
- Internet 
- Livros 
- Professoras: 
Anabela Faria, 
Alexandra 
Pereira, Helena 
Matos, Isabel 
Duarte, Ondina 
Oliveira e Teresa 
Rocha 
- Alunos do 8º 
ano. 
Toda a 
comunidade 
escolar 
 
Contacto com 
BVG 
 O Presidente dos Bombeiros 
Voluntários de Guimarães é 
contactado para sensibilização 
para o uso eficiente da energia no 
quartel dos bombeiros. 
Afixação de cartazes com medidas 
para poupar energia no quartel 
dos BVG 
- Computador  
- Impressora 
- Internet 
 
- Professoras: 
Alexandra 
Pereira,  Helena 
Matos e Isabel 
Duarte 
BVG 
 
 Data Actividade Descrição Recursos Promotores Destinatários 
3
º
 P
e
r
ío
d
o
 
Ao longo 
do período 
Elaboração de 
vários 
materiais para 
divulgação de 
algumas 
curiosidades 
sobre energia 
e ambiente 
- Elaboração de: 
- Blocos de notas 
- Marcadores de livros 
- Arranjos para vasos ou jarras  
- Crachás  
-Todos estes materiais contêm 
curiosidades sobre energia e 
ambiente ou informações de como 
poupar energia 
- Computador  
- Impressora 
- Internet 
- Livros 
- Cartolina 
- Papel 
reciclado 
- Marcadores 
- Professoras: 
Anabela Faria, 
Alexandra 
Pereira, Helena 
Matos e Isabel 
Duarte  
- Alunos do 8º 
ano. 
- Alunos de 9º 
ano 
Toda a 
comunidade 
escolar e 
familiares dos 
alunos 
8 de Maio 
Contacto com 
a Direcção do 
Vitória de 
Guimarães 
É enviada uma carta à Direcção do 
Viória Sport Clube onde se faz 
uma sensibilização para a 
implementação de medidas de 
eficiência energética e de energias 
alternativas, nas instalações do 
clube. 
- Computador 
- Impressora 
- Professoras: 
Alexandra 
Pereira, 
Helena Matos e 
Isabel Duarte  
VSC 
Ao longo 
do período 
Dinamização 
da disciplina 
“O ambiente é 
de todos” na 
plataforma 
moodle da 
escola 
- Na plataforma moodle da escola 
é feita semanalmente a 
dinamização da disciplina “o 
ambiente é de todos”, com notícias 
sobre energia e ambiente, 
trabalhos realizados pelos alunos e 
curiosidades relacionadas com 
energia e ambiente. 
- Computador 
- Plataforma 
moodle da 
escola 
- Revista 
National 
Geographic 
Professora Isabel 
Duarte 
Comunidade 
escolar 
29 Maio Comemoração  
Dia Nacional 
- Assinalado na escola o dia - Computador  
Toda a 
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da Energia Nacional da Energia. 
- Divulgação do dia Nacional da 
Energia no jornal on-line da 
escola. 
 
- Impressora 
- Plataforma 
moodle da 
escola 
- Papel 
reciclado 
Professora Isabel 
Duarte 
comunidade 
18, 19 e 
20 de 
Junho 
Festa de final 
de ano escolar 
 
Exposições 
alusivas ao 
projecto 
- Nos dias 18, 19 e 20 festeja-se o 
final do ano escolar e o projecto 
estará presente com uma 
“barraquinha” onde serão expostos 
os trabalhos dos alunos. 
- Toda a comunidade é convidada 
a visitar a exposição no dia 18 à 
noite e nos dias 19 e 20 ao longo 
do dia. 
- Venda de manjericos com 
slogans alusivos à poupança de 
energia. 
- Computador 
- Impressora 
- Plataforma 
moodle da 
escola 
- Trabalhos 
realizados 
pelos alunos 
ao longo do 
ano 
- Manjericos 
- Máquina 
fotográfica 
- Professoras: 
Anabela Faria, 
Alexandra 
Pereira, Helena 
Matos e Isabel 
Duarte  
- Alunos da 
escola 
Toda a 
comunidade 
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Apêndice L – Relatório elaborado no final do projeto “O Ambiente é de todos – 
vamos usar bem a energia”  
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RELATÓRIO DO PROJECTO  
O Ambiente é de todos – vamos usar bem a energia 
O projecto “O Ambiente é de todos – vamos usar bem a energia”, foi lançado às 
escolas, pela EDP desafiando-as a darem o seu contributo no combate às alterações 
climáticas, através da utilização da energia de forma mais eficiente. O desafio, sob a forma de 
concurso, chegou à nossa escola em Janeiro de 2008 e pensamos logo em concorrer ao 
mesmo, desenvolvendo o projecto na escola ao longo do segundo e terceiro períodos. 
Com este projecto pretendemos sensibilizar toda a comunidade educativa para a 
necessidade de uma utilização mais sustentável da energia eléctrica, despertando para novos 
comportamentos e atitudes, uma vez que aprender a utilizar de forma responsável a energia de 
que dispomos é garantir um futuro melhor para as gerações vindouras. 
Neste projecto pretendia-se que a escola elaborasse um conjunto de propostas de 
medidas que reflictam a sua preocupação com a preservação do ambiente, ao nível do uso de 
energia.  
A metodologia de intervenção deste projecto envolveu toda a comunidade escolar, uma 
entidade local sem fins lucrativos – os Bombeiros Voluntários de Guimarães (BVG) e o Clube 
de Futebol “Vitória Sport Clube” (VSC).  
As professoras Alexandra Pereira, Anabela Faria, Helena Matos e Ondina Sousa 
desenvolveram as várias actividades no âmbito do projecto, sob orientação da professora 
Isabel Duarte. Participaram no projecto as turmas A, D e E do oitavo ano e as turmas B e E do 
nono ano.  
No desenvolvimento do projecto tentamos sensibilizar toda a comunidade escolar para 
temáticas tão actuais e sensíveis como os problemas ambientais, as alterações climáticas e, 
em particular, o uso eficiente da energia. Assim, foram levadas a efeito várias medidas: 
 
 (i) Preenchimento da “Ficha base de consumo dos equipamentos” e a “Ficha de 
diagnóstico” que constavam do “Guia da Eficiência Energética na Escola” da EDP. 
Foram analisados os resultados das duas fichas e feita uma avaliação global da situação 
energética da escola, tendo-se concluído que a nossa escola é pouco eficiente do ponto de 
vista energético, verificando-se muitas fugas de energia, pelas paredes, pelas janelas e, 
principalmente, pelo tecto dos cinco edifícios que a compõem. Constatamos, também, que em 
vários locais da escola não se utiliza a energia eficientemente como, por exemplo, na 
biblioteca, na reprografia, na sala de informática e nas salas de aula.  
(ii) Foram pedidas aos alunos das várias turmas de 8º ano, sugestões de medidas a serem 
concretizadas na escola para esta melhorar a sua eficiência energética. 
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Os alunos, em Estudo Acompanhado e Educação Tecnológica, criaram avisos e 
colocaram-nos junto dos interruptores das salas de aula, com slogans e imagens apelativas 
para que haja sempre o cuidado de apagar as luzes ao sair das salas (figura 1). 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Os alunos também apresentaram sugestões e elaboraram folhetos informativos e 
cartazes sobre a eficiência energética em casa e na escola. Alguns dos cartazes foram 
afixados nos locais da escola onde se verifica menor optimização do consumo de energia: 
biblioteca, sala de informática e salas de aula (figura 2). 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Foram ainda elaborados cartazes com algumas curiosidades sobre energia e ambiente 
(figura 3). 
 
 
 
 
 
 
 
 
Nas aulas de Educação Tecnológica os alunos executaram um grande cartaz com 
medidas de eficiência energética, além disso, foram produzidos marcadores de livros, 
calendários, pequenos blocos de notas em papel reciclado, clips e arranjos para vasos com 
slogans e mensagens alusivos à poupança de energia (figura 4). 
Figura 1 – Um dos avisos colocados 
junto aos interruptores nas salas de aula 
 
Figura 2 – Exemplos de cartazes elaborados por alunos do projecto 
Figura 3 – Exemplo de cartaz elaborado por alunos do projecto 
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Foram colados na secretária do professor, em cada sala de aula, avisos para se 
apagarem as luzes da mesma, antes de sair da respectiva sala (figura 5). 
Na sala de informática também foram colocados avisos para se desligarem os 
computadores (figura 6). 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
(iii) Criação da disciplina “O ambiente é de todos” na plataforma Moodle da escola. Deste 
modo, fez-se a divulgação on-line de todos os trabalhos realizados pelos alunos, na plataforma 
moodle do Agrupamento D. Afonso Henriques, acessível a toda a comunidade escolar, 
contendo várias medidas para poupar energia, com o objectivo de ajudar a modificar alguns 
hábitos e comportamentos da comunidade escolar. 
Semanalmente fazia-se a actualização da disciplina “O ambiente é de todos”, com 
curiosidades sobre energia e ambiente e artigos de divulgação científica relacionados com o 
tema. Os utilizadores tinham um fórum, vários documentos com informações, em formato de 
texto, vídeo e slideshow. 
 
Marcadores de livros com 
curiosidades sobre energia e 
ambiente 
Alunos a elaborarem cartaz 
com algumas medidas para 
poupar energia 
Blocos de notas com slogans 
para poupar energia 
Clips com slogans 
para poupar energia 
Arranjos para manjericos com 
slogans para poupar energia 
Cartaz com medidas de 
eficiência energética 
Figura 5 – Aviso colado na 
secretária do professor em cada 
sala de aula 
Figura 6 – Aviso colado na 
secretária do professor nas 
salas de informática. 
Figura 4 – Exemplos de trabalhos realizados pelos alunos no âmbito do projecto 
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Figura 8 – Botijas usadas 
transformadas em miniecopontos 
para separação de resíduos 
(iv) Elaboração de uma ficha para identificação de todos os aparelhos que consomem 
energia em casa e fazer uma estimativa da conta de electricidade de uma habitação. 
Os alunos levaram a referida ficha para casa e preencheram-na em colaboração com os 
seus familiares. Desta forma, pretendemos que tomassem consciência da quantidade de 
energia consumida pelos vários aparelhos eléctricos e electrónicos que têm em casa (em kWh) 
e que relacionassem essa energia com a potência do aparelho e o tempo de funcionamento do 
mesmo. Posteriormente, poderiam optar por medidas para poupar energia em casa e 
estabelecer prioridades de poupança. 
 Foi especialmente focado o gasto energético dos aparelhos em stand-by, tais como: 
televisões, receptores de televisão por cabo, leitores de DVD, aparelhos de jogos vídeo, 
computadores e impressoras.  
Foi, também, enviado um cartaz com o TOP 10 da eficiência energética (figura 7), ao 
Presidente da Junta de Freguesia de Creixomil, para que este faça a divulgação destas 
medidas junto da comunidade.  
 
 
 
 
 
 
 
 
 
(v) No dia 29 de Maio foi comemorado na escola o Dia Nacional da Energia. Fez-se o 
convite on-line, no jornal da escola, para que toda a comunidade visitasse a disciplina do 
projecto “O ambiente é de todos – vamos usar bem a energia”.  
 
(vi) Para incentivar a separação dos resíduos na escola, várias botijas de gás usadas foram 
pintadas de amarelo e azul e transformadas em miniecopontos (figura 8). Foram, também, 
elaborados inquéritos sobre os hábitos de reciclagem dos alunos da escola e foi realizado o 
tratamento estatístico dos dados obtidos  
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Figura 7 – Cartaz enviado à Junta de Freguesia de 
Creixomil 
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(vii) No final de ano lectivo, foi realizada uma exposição com todos os trabalhos dos alunos 
no âmbito do projecto “o ambiente é de todos – vamos usar bem a energia”. Esta exposição foi 
aberta a toda a comunidade e foram, mais uma vez, apresentadas algumas sugestões para 
usar melhor a energia e proteger o ambiente.  
Os vários objectos concebidos, pelas diferentes turmas que participaram no projecto, 
tais como: pequenos blocos de notas em papel reciclado, marcadores de livros, calendários, 
clips, etc., continham slogans ou informações relacionados com energia e ambiente ou 
medidas para usar bem a energia e proteger o ambiente.  
Como a festa de final de ano lectivo coincidiu com as festas de S. João, na 
“barraquinha do ambiente” foram também vendidos manjericos que, em vez de quadras 
populares, continham sugestões de medidas de poupança de energia. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
(viii) Os Bombeiros Voluntários de Guimarães também foram contactados e mostraram 
ser muito sensíveis ao problema da energia e das alterações climáticas. Assim, no quartel 
dos BVG foram implementadas algumas medidas para o uso eficiente da energia e estão 
previstas outras alterações que vão contribuir para proteger o ambiente, no sentido de 
reduzir não só as emissões de gases com efeito de estufa, bem como a factura energética 
mensal. 
 As medidas que os BVG desenvolveram foram as seguintes: 
- Utilização de biodiesel nas viaturas de combate a incêndios; 
- Substituição gradual de lâmpadas existentes para lâmpadas de baixo consumo; 
- Afixação no quartel dos bombeiros de um cartaz, realizado pelos alunos da escola, 
com medidas de eficiência energética (figura 11). 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Fig. 9 - Alunos na barraquinha com 
materiais alusivos ao projecto 
Fig. 10 - Aluno junto à barraquinha do 
projecto 
Fig. 11 - Cartaz afixado no quartel dos 
Bombeiros Voluntários de Guimarães 
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(ix) Tentamos, também, envolver o maior clube da cidade, o Vitória Sport Clube, no 
projecto de combate às alterações climáticas e, por isso, contactamos a direcção do Vitória de 
Guimarães no sentido de a sensibilizar para o problema da utilização racional da energia nas 
suas instalações desportivas. Nas pesquisas que realizamos, soubemos que as instalações 
desportivas dos grandes clubes de futebol têm custos de manutenção anuais elevadíssimos 
(de cerca de 1 milhão de euros!), na sua maior parte para pagar a factura energética e as 
contas de água. Assim, foram feitas várias sugestões, nomeadamente, o 
aproveitamento/reutilização das águas da chuva para regar a relva de todos os campos 
relvados do clube e a colocação de painéis fotovoltaicos para transformação da energia solar e 
energia eléctrica e painéis solares para aquecimento de águas. 
O Vitória Sport Clube respondeu à nossa chamada de atenção, mostrou-se sensibilizado 
com o projecto e preocupado com as questões ambientais e tomou nota das sugestões 
apresentadas relativamente aos custos energéticos associados à manutenção das suas 
instalações desportivas.  
 
Conclusão 
 
O estudo dos temas relacionados com a energia: o efeito de estufa, o aquecimento global, 
as energias renováveis e a eficiência energética, tiveram grande impacto nos alunos e poderão 
produzir um efeito multiplicador nas suas famílias. Constatamos que os alunos são os melhores 
embaixadores da educação ambiental. 
Podemos dizer que as luzes das salas começaram a apagar-se sempre que estas estavam 
vazias; os computadores deixaram de estar sempre ligados; na biblioteca, o ar condicionado 
não está sempre ligado e passaram, também, a abrir-se os estores para aproveitar ao máximo 
a luz natural e, assim, desligaram-se as luzes na maior parte do dia. 
Consideramos, no entanto, que nesta caminhada no sentido da eficiência energética e do 
combate às alterações climáticas temos ainda um longo caminho a percorrer, mas não temos 
dúvidas de que continuaremos a percorrê-lo e de que seremos capazes de contribuir para 
reduzir a nossa factura energética e, assim, TODOS participaremos na solução do problema.  
Por último, não podemos deixar de referir e lamentar o facto dos materiais que deveriam 
estar disponíveis para as escolas a partir do dia 3 de Março, só terem sido disponibilizados, 
pela entidade promotora do concurso, no final de Maio, no site do projecto, o que levou a que 
alguns desses materiais não tivessem sido explorados pelos nossos alunos.  
Assim, pensamos que seria importante que no próximo ano lectivo se desse continuidade a 
este projecto para que, os alunos e as suas famílias, os professores e todos os membros da 
comunidade educativa, continuem a desenvolver medidas de uso eficiente da energia nos 
gestos do dia-a-dia e dessa forma TODOS contribuirmos para preservar o ambiente. 
 
Guimarães, 30 de Junho de 2008 
 
A Coordenadora do Projecto 
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Apêndice M – Protocolo elaborado no âmbito da atividade “Laboratório Aberto” 
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VULCÃO CASEIRO 
Material: 
 Bicarbonato de sódio ou fermento  
 Detergente da roupa 
 Corante amarelo em pó 
 Corante vermelho em pó 
 Vinagre 
 Espátula 
 Garrafa de plástico 
 Copo de vidro transparente 
 Tabuleiro de madeira 
 Modelo de cone vulcânico em plasticina.  
 
Procedimento: 
1 - Deitar vinagre no modelo de cone vulcânico, até um quarto da altura.  
2 - No copo, juntar o bicarbonato de sódio, o detergente da roupa e os corantes. 
3 - Para desencadear a mini-erupção vulcânica juntar a mistura do copo com o 
vinagre. 
4 - Observar o resultado. 
Porquê? 
Quando adicionamos a mistura ao vinagre, colocamos em contacto o bicarbonato 
de sódio, que é uma substância alcalina, com o vinagre, que é uma substância 
ácida.  
A reação entre eles dá origem à libertação de milhões de bolhinhas de gás - 
dióxido de carbono - que arrastam consigo a "lava" do vulcão...  
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Anexo 1 – Diploma de participação numa aula do projeto Comenius 
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Anexo 2 – Certificado de participação na 6ª Mostra Nacional de Ciência no âmbito 
do 20º concurso “Jovens cientistas e investigadores” 
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Anexo 3 – Declaração de participação no concurso “Se eu fosse… cientista!” 
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Anexo 4 – Declaração de dinamização da atividade “Química na Cidade” 
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Anexo 5 – Reflexão de uma aluna sobre a importância da química na sua vida 
 
 
Estudar Química ou VIVER a Química? 
  
Mas afinal o que é isto da Química? Será que é apenas uma disciplina 
que temos na escola, para muitos um fardo, para outros um prazer, mas algo que todos temos 
que concluir com mérito se queremos vingar na vida? Será apenas isso? Julgo que não. A 
química é uma parte integrante da nossa vida, está presente na mais pequena e simples acção 
do nosso quotidiano, como o respirar, até aos grandes fenómenos na Natureza, que é o caso 
da origem do Universo. Para uma maior elucidação da importância e da presença constante da 
Química nas nossas vidas, vou-vos relatar um dia da minha vida, o último do ano 2010. 
«Acordei cedo nesse dia, com o sol a transpor a janela do meu quarto e a iluminar todo 
o seu interior. “Nem parece Inverno” pensei, mas logo mudei a minha opinião. Mal abri a 
janela senti as baixas temperaturas características da época. Inspirei um pouco daquele ar frio 
e pus-me a pensar sobre este ar que nos rodeia, esta atmosfera invisível e tão vital à nossa 
sobrevivência. Nela está presente o oxigénio, uma molécula que surgiu há uns milhões de anos 
e que fez com que fosse possível o aparecimento de vida. Também o ozono, que surgiu mais 
tarde graças à fotodissociação de moléculas de oxigénio e da posterior reacção entre o radical 
oxigénio e o oxigénio molecular, e que é tão essencial à filtração das radiações ultravioleta 
nocivas para o ser humano. Este encontra-se na sua maioria concentrado na estratosfera e tem 
vindo a diminuir a sua percentagem graças à acção dos CFCs (clorofluorcarbonetos). Estes 
compostos são utilizados em frigoríficos, sistemas de ar condicionado, aerossóis, etc. e quando 
atingem a estratosfera fotodissociam-se e destroem o ozono, causando graves consequências 
para a vida humana, como cancros de pele. Se este problema não for combatido dentro de 
algum tempo, pode tomar maiores proporções e inclusivamente levar à morte. “O Homem está 
constantemente a arranjar novas formas de se autodestruir!”, exclamei. Outra das vantagens 
da nossa atmosfera é o efeito de estufa, realizado principalmente pelo dióxido de carbono que 
retém uma parte da radiação reflectida pela Terra, mantendo a superfície desta aquecida. Este 
fenómeno é muito útil, no entanto com as quantidades excessivas de dióxido de carbono que se 
têm concentrado na atmosfera, graças à combustão de recursos fósseis, tem tomado 
proporções estrondosas e está a provocar um aquecimento do planeta.  
Com todas estas considerações fez-se tarde, e quando me apercebi era já hora de ir 
preparar o almoço. Uma vez que tinha sobrado comida no dia anterior só me restava aquecê-la 
no microondas. Passados alguns minutos já a comida estava quente. “Hum, mas que fenómeno 
interessante!”. É mesmo. Afinal como aquece a comida? É graças à emissão de radiação 
electromagnética (na banda das microondas) que faz com que as moléculas de água 
constituintes dos alimentos se agitem e com isso aqueçam. 
No fim de almoço sentei-me um pouco na sala a ver televisão. Enquanto esperava que 
começasse a minha série preferida, comecei a reflectir sobre este aparelho tão importante para 
os adolescentes de hoje em dia. “Como se produz esta imagem que nós vemos?” Esta imagem 
é nada mais nada menos que um conjunto de pontos de luz. Estes pontos aparecem graças a 
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um feixe de electrões que atinge os fósforos contidos no ecrã e os faz brilhar. Este feixe foca-se 
em diferentes partes da tela em momentos diferentes. Além do mais, a capacidade que nós 
temos chamada de “persistência de visão”, que nos permite manter uma imagem um 
determinado tempo após ela ter sido apagada, faz com que continuemos a vê-la quando no 
ecrã já está a imagem seguinte. É isto que cria a impressão de movimento. “Interessante, 
não?”. 
Quando por fim terminou a série, decidi ir dar uma volta à cidade. Reparei que alguns 
monumentos no centro da cidade estavam bastante danificados. “Provavelmente por culpa das 
chuvas ácidas, ou seja, culpa do Homem”. Pois é. A queima dos combustíveis fósseis, os 
poluentes industriais e os veículos, por exemplo, são responsáveis pelo lançamento para a 
atmosfera de dióxido de enxofre e óxido de azoto. Aí, estes gases fundem-se com as partículas 
de água em suspensão e originam o ácido sulfúrico e o ácido nítrico. Estes ácidos fazem com 
que o pH da chuva baixe, formando assim as chuvas ácidas. 
No entanto, nem tudo o que vi era mau. As muitas árvores que revestem toda a cidade 
trazem cor e vida. Vêem-se folhas amarelas, vermelhas, laranjas. “Que beleza! Uma pena que 
isto apenas ocorra nestas épocas.” Mas afinal, o que conduz a este deslumbrante 
acontecimento? O que acontece é que quando chega o Outono, chega também o frio. Este faz 
com que cresça uma membrana entre os ramos e o pé da folha, que impede o fluxo de 
nutrientes. Sem nutrientes, a folha diminui a produção de clorofila e a cor verde desvanece. 
Como algumas folhas possuem outros pigmentos, como o caroteno, estas passam a ter uma 
cor entre o amarelo e o vermelho. 
“É mesmo bonito! E só de pensar que há cerca de 15 milhões de anos nada disto 
existia. Nem a beleza, nem as catástrofes, nada…” Este pensamento remeteu-me para a 
origem do Universo e para a Teoria do Big Bang, a hipótese que melhor explica o que 
aconteceu. É incrível o poder de tudo isto, como a partir da explosão de um ovo cósmico, super 
quente e denso, se liberta toda a energia e que, com a expansão e o arrefecimento, aos poucos 
se vem a formar tudo o que existe hoje.  
Por fim voltei para casa para me preparar para a grande festa de passagem de ano. E 
como é hábito, o fogo-de-artifício não poderia faltar. É verdade que ele cria um cenário 
bastante engraçado, com toda a sua variedade de cores, formas e intensidades de som. O que 
muita gente não sabe é que o fogo-de-artifício é basicamente um conjunto de produtos 
químicos e combustíveis combinados na medida certa para produzir um determinado efeito. As 
cores que vemos são produzidas por sais metálicos de aquecimento, tais como o cloreto de 
cálcio ou nitrato de sódio, que emitem cores características. Os átomos de cada elemento 
absorvem energia na combustão dos foguetes, e esta energia faz com que eles se excitem e 
passem do estado fundamental para um estado de maior energia. Posteriormente, essa 
energia é libertada sob a forma de luz de cores específicas e o átomo acaba por voltar ao 
estado fundamental. As diferentes cores dependem da quantidade de energia que é libertada, 
e esta varia consoante o elemento químico. Esta energia libertada sob a forma de radiação tem 
um determinado comprimento de onda. Energias mais elevadas correspondem a luz de 
comprimento de onda mais curto, cujas cores características estão localizados na região 
violeta/azul do espectro visível. As energias mais baixas correspondem a luz de comprimento 
de onda maiores, cujas cores são o laranja / vermelho do espectro. 
Com toda esta viagem pela química, que não foi mais que uma viagem pelo meu 
mundo banal, o dia chegou ao fim. 5, 4, 3, 2, 1, bem-vindo 2011!» 
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Será que a química continua a ser simplesmente uma disciplina enfadonha? Ou será 
que, olhando à nossa volta, mudamos de ideias? E para os que não estão ainda 
completamente convencidos, saiam por momentos da rotina incansável que vos faz repetir as 
mesmas acções vezes sem conta, sem reflectir no que fazem; interroguem-se pela primeira vez 
na vida o que é isto e aquilo, porque é que isto acontece e aquilo não; voltem à inocência das 
vossas infâncias e não tenham medo de interrogar tudo e todos, de querer saber mais e mais e 
mais; abram os olhos e observem o mundo com olhos de ver! Pois o pior cego é aquele que 
não quer ver e o verdadeiro ignorante é aquele que não quer saber… 
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Anexo 6 – Declarações relativas à coordenação do projeto “O ambiente é de todos 
– vamos usar bem a energia” e ao prémio obtido 
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Anexo 7 – Certificado de participação nas Olimpíadas de Química Júnior 
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Anexo 8 – Declaração de participação nas Olimpíadas Regionais de Física 2013 
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Anexo 9 – Diploma relativo ao projeto “Ambiente e Cidadania” 
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Anexo 10 – Certificados relativos a ações de formação acreditadas 
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